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Einleitung 1
1 Einleitung
Seit Ende des 19. Jahrhunderts gewinnt die Herstellung elektrolytisch raffinierten Silbers zuneh-
mend an Bedeutung. Dabei haben sich insbesondere die Elektrolysen nach Möbius und nach
Balbach-Thum als wesentliche Verfahren etabliert. Der kulturgeschichtliche Einsatz von Silber
reicht jedoch bereits über 6.000 Jahre in die Gebiete der heutigen Türkei und Ägyptens zurück, wo
es bereits als Zahlungsmittel, Wertanlage und Nutzmetall Verwendung fand[1, 2]. Seit dieser Zeit
blieb die Bedeutung des Metalls für die Menschheit erhalten, wobei sich die Nutzung von Silber
zunehmend in der Neuzeit stärker zu industriellen Applikationen verschoben hat. Dieser Umstand
spiegelt sich auch im Silberpreis wieder, welcher heute verstärkt den ökonomischen Gegebenheiten
folgt und weniger Wertmetallspekulationen unterliegt [1]. Silber weist die höchste elektrische
Leitfähigkeit aller Metalle sowie katalytische Eigenschaften für verschiedene chemische Reaktio-
nen auf. Dies führt dazu, dass Silber in der heutigen Industrie in weiten Teilen nicht ersetzbar ist.
Silber wird unter anderem als Katalysatormaterial in der Sauerstoffverzehrkathoden-Technologie
für die Chloralkali-Elektrolyse eingesetzt [3], als Katalysator für die Ethylendioxidherstellung, als
Lotwerkstoff und als Einsatzmaterial für die Fertigung verschiedener Bauteile in der Elektroin-
dustrie [1]. Diese Anwendungen erfordern den Einsatz hochreiner Silber-Vormaterialien, welche
nur mittels elektrolytischer Raffination hergestellt werden können. In den letzten 20 Jahren ist
die jährliche Silberproduktion von rund 25.000 Tonnen auf über 30.000 Tonnen angestiegen [1,
2]. Sinkende Silbergehalte in den Erzkonzentraten und zunehmend komplex zusammengesetzte
Sekundärmaterialien erhöhen jedoch die Anforderungen an die industriellen Prozesse zur Herstel-
lung von reinem Silber [4]. Als eines der wenigen elektrolytisch raffinierbaren Metalle erfolgt
die Abscheidung von Silber in der Regel nicht als kompakter Niederschlag, sondern in Form von
nadelförmigen Kristalliten. Silber wird in der Möbius- bzw. Balbach-Thum Elektrolyse in einem
schwach-salpetersauren Elektrolyten raffiniert, welcher keine Kompaktabscheidung ermöglicht.
Bereits 1924 [5] war jedoch bekannt, dass eine Veränderung des Silbersalzes, aus welchem die
Abscheidung erfolgt, durchaus die Erzeugung eines kompakten kathodischen Silberniederschlags
ermöglicht. Neuere Untersuchungen zur Abscheidung von Kupfer und Silber aus alternativen
Elektrolytsystemen stützen diese Beobachtung [6]. Im Rahmen dieser Arbeit erfolgt eine elektro-
chemische Charakterisierung der Silberabscheidung in einem alternativen Elektrolytsystem und
eine Untersuchung der Anwendbarkeit des Elektrolytsystems zur Silberraffination mit kompakter
Abscheidung. Die Möglichkeit einer kompakten Silberabscheidung bei gleichbleibender Qualität
des Silbers bietet vielversprechende Vorteile hinsichtlich einer Reduktion des apparativen Aufwan-
des, Verringerung der Abwasseraufbereitung sowie ein erhebliches Energieeinsparpotential. Die
erfolgten Untersuchungen sollen neben einer Betrachtung einer möglichen technischen Umsetzung
auch einen Beitrag zum Verständnis der Silberabscheidung aus wässrigen Lösungen liefern. Für
einen besseren Überblick über die untersuchte Thematik wird im Rahmen dieser Arbeit zunächst
eine kurze Zusammenfassung über die Grundlagen der elektrolytischen Metallabscheidung sowie
der technischen Umsetzung der Silberelektrolyse gegeben. Aus dieser Übersicht leiten sich die
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eingesetzten Untersuchungsverfahren und Versuchsparameter ab, welche kurz präzisiert werden. Es
erfolgt anschließend eine Darstellung und Diskussion der gewonnenen Versuchsergebnisse, welche
abschließend zusammengefasst werden.
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2 Grundlagen zur elektrolytischen
Metallabscheidung
2.1 Elektrochemische Kinetik
Die Metallabscheidung aus wässriger Lösung mittels Elektrolyse ist eine konsekutive Abfolge meh-
rerer Reaktionsschritte, welche sich im Gegensatz zur Kristallisation aus übersättigten Lösungen
oder der Kondensation aus der Gasphase insbesondere durch einen stattfindenden Elektronentrans-
fer zwischen dem abzuscheidenden Metallion und der Metallelektrode auszeichnet. In Abbildung
2.1 wird der Vorgang der Metallabscheidung kurz schematisch zusammengefasst.
Abb. 2.1 – Vereinfachte schematische Darstellung der Metallabscheidung nach [7, S. 283-84] [8, S. 43-49]
Der Abscheidungsvorgang umfasst verschiedene Teilvorgänge, welche an dieser Stelle kurz genannt
und in den folgenden Kapiteln näher betrachtet werden sollen. Zunächst erfolgt der Massentrans-
port der abzuscheidenden Metallionen an die Metalloberfläche mittels Konvektion, Migration
und Diffusion. Das adsorbierte Metallion tritt durch die Phasengrenze Metall-Elektrolytlösung
(Durchtrittsreaktion) und wird dabei durch den Austausch von Elektronen entladen. Das entladene
Ion verliert teilweise oder vollständig die Hydrathülle und liegt nun auf der Metalloberfläche als
ein durch Oberflächendiffusion bewegliches Adatom vor. Die Adatome können entweder zu einer
Wachstumsposition eines bereits gebildeten (arteigenen) Kristalls des abzuscheidenden Metalls
wandern oder bilden durch Ansammlung einer ausreichenden kritischen Adatom-Anzahl neue Kei-
me. Die gebildeten Keime können mittels zweidimensionalen Wachstums zu einer geschlossenen
Schicht zusammenwachsen. In den folgenden Kapiteln werden die hier beschriebenen Teilschritte
eingehender betrachtet.
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2.2 Phasengrenze Kathode-Elektrolyt
Eine elektrochemische Reaktion zwischen zwei aneinandergrenzenden Phasen wird maßgeblich
durch die sich zwischen ihnen ausbildende Phasengrenze bestimmt. Dieser Übergangsbereich ist
gleichzeitig der Ort der elektrochemischen Reaktion. Im Folgenden sei die Phase I die Metallelek-
trode und die Phase II der Elektrolyt mit den gelösten Ionen des abzuscheidenden Metalls. Bei
Kontakt zweier elektrisch leitender Phasen (Metallelektrode und Elektrolyt) kommt es infolge der
Ausbildung von Dipolschichten und Ladungsdoppelschichten zur Bildung einer elektrochemischen
Doppelschicht. In der Metallelektrode bildet sich durch Elektronengas (negativ geladen), welches
leicht über die Metallatomrümpfe (positiv geladen) hinausragt, eine Dipolschicht. Im Elektrolyten
führt die Adsorption von Dipolmolekülen (Moleküle mit permanenten Ladungsschwerpunkten),
wie denen des Lösungsmittels Wasser, zur Ausbildung einer Dipolschicht auf der Oberfläche der
Metallelektrode. Die Ladungsdoppelschicht resultiert aus der gegenseitigen Beeinflussung der
Ladungen der beiden angrenzenden Phasen, beispielsweise den negativen Oberflächenladungen
in der oberen Schicht der Metallelektrode und den positiven Ladungen im Elektrolyten. Beide
Schichten, Dipolschicht und Ladungsdoppelschicht bilden gemeinsam die elektrochemische Dop-
pelschicht. Jede der beiden angrenzenden Phasen (hier Metallelektrode und Elektrolyt) ist durch
ein bestimmtes elektrisches Potential beschrieben. Das Potentialgefälle zwischen den beiden Pha-
sen bestimmt die Kinetik der elektrochemischen Reaktion und ist in seiner Ausdehnung durch
die Phasengrenzschicht beschrieben. Im stromlosen Zustand entspricht die Phasengrenze in ihrer
Ausdehnung der elektrochemischen Doppelschicht. Im stromdurchflossenen Zustand hingegen
vergrößert sich die Phasengrenze über die Doppelschicht hinaus, da infolge des Stoffumsatzes durch
die elektrochemische Reaktion ein Konzentrationsgradient entsteht. [8, S. 19-26] [9, S. 81-85]
Taucht eine Metallelektrode in eine Lösung mit geladenen Teilchen, so findet aufgrund der Über-
schusselektronen der Metalloberfläche und der Anwesenheit solvatisierter Kationen eine parallele
Anordnung der geladenen Teilchen mit kleinstmöglichen Abstand statt. Diese sich ausbildende
Schicht mit der ungefähren Dicke des Radius des angeordneten Ions und dessen Solvathülle wird
als starre Schicht oder Helmholtz-Schicht bezeichnet. Die Schichtdicke kann mit ca. 0,5 - 1 nm [8,
S. 33], [9, S. 81] angenommen werden. Zwischen den beteiligten Phasen I/II bildet sich über das
Potentialgefälle hinweg eine Potentialdifferenz aus. Diese Potentialdifferenz wird als Galvanispan-
nung oder Ruhepotential φ0 bezeichnet. Das elektrische Potential ändert sich unter Annahme einer
gleichmäßigen Verteilung der Überschussladungen innerhalb der starren Schicht linear zwischen
den beiden im Kontakt stehenden Phasen. Die geringe Schichtstärke und das hohe Potentialgefälle
führen dazu, dass innerhalb des starren Teils der Doppelschicht sehr hohe elektrische Feldstärken
von bis zu 109 V/m auftreten.
Infolge der Wärmebewegung der Teilchen und elektrostatischer Wechselwirkungen wird jedoch
der Übergangsbereich zwischen den beiden Phasen nicht nur durch den starren Anteil sondern
auch durch einen diffusen, weniger regelmäßig angeordneten Teil gebildet. Die Teilchendichte
sinkt mit zunehmender Entfernung von der Phasengrenze und die Teilchen liegen diffus verstreut
nebeneinander vor. Die Doppelschicht setzt sich demnach aus einem starren Anteil und einem
diffusen Anteil zusammen. Die Dicke der diffusen Schicht wird maßgeblich durch die Ionenstärke
der Lösung bestimmt [8, S. 24-25], [9, S. 84-85]. Ausgehend von der Debye-Beziehung [10, S.
39ff.] können die in Tabelle 2.1 gezeigten Schichtdicken für die diffuse Doppelschicht bestimmt
werden.
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Tabelle 2.1 – Berechnete Schichtstärken des diffusen und starren Anteils der elektrochemischen Doppelschicht [9, S.
85]
Elektrolyt-
konzentration
Dicke der diffusen Doppelschicht
abh. vom Elektrolyttyp
(mol/L) (nm)
K+A− K2+A−2 bzw.
K+2 A
2−
K2+A2−
10−4 30,40 17,6 15,20
10−3 9,60 5,55 4,81
10−2 3,00 1,76 1,52
10−1 0,96 0,55 0,48
Daraus wird ersichtlich, dass für hohe Elektrolytkonzentrationen, wie sie im Rahmen dieser Un-
tersuchungen eingesetzt werden, lediglich der starre Anteil der Doppelschicht von Bedeutung ist,
da sich die Dicke des diffusen Anteils auf die Schichtdicke der starren Schicht reduziert. Neben
der Anlagerung der solvatisierten Kationen in der Doppelschicht wird ebenfalls in vielen Elektro-
lytsystemen eine spezifische Adsorption von teilweise desolvatisierten Anionen und Kationen an
der (negativ geladenen) Metallelektrode beobachtet. Infolge der teilweise metallseitig abgestreiften
Solvathülle rücken diese Teilchen noch näher an die Metallelektrode heran und der Schichtaufbau
ergibt sich wie nachstehend in Abbildung 2.2 dargestellt (kleine Kugeln symbolisieren Kationen,
große Kugeln Anionen). Die Ladungsschwerpunkte der partiell desolvatisierten Anionen bzw.
Kationen liegen dann innerhalb der sogenannten inneren Helmholtzfläche. [8, S. 19-26]
Abb. 2.2 – Elektrochemische Doppelschicht mit solvatisierten und teildesolvatisierten Ionen, reproduziert [8, S. 34]
[9, S. 81-85]
Damit unterteilt sich der starre Anteil der elektrochemischen Doppelschicht in eine innere Helm-
holtzschicht, welche durch die innere Helmholtzfläche (ϕ i.H.) abgegrenzt wird und eine äußere
Helmholtzschicht, wiederum abgegrenzt durch die äußere Helmholtzfläche (ϕä.H.). Diesen beiden
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Teilbereichen schließt sich wiederum der diffuse Teil der Doppelschicht an. Der starre Anteil der
elektrochemischen Doppelschicht bestimmt maßgeblich die Reaktionskinetik der elektrochemi-
schen Reaktion [11, S. 1]. Über die Phasengrenze zwischen (ϕ I) (Metallelektrode) und (ϕ II) ergibt
sich ein Verlauf der Galvanispannung (bzw. elektrochemischen Potentials). Die Galvanispannung
(ϕ0) lässt sich insgesamt beschreiben mit:
ϕ0 = ϕ II−ϕ I = ∆ϕstarr+∆ϕdiffus (2.2.1)
∆ϕstarr = ∆(ϕ I−ϕ i.H.)+∆(ϕ i.H.−ϕä.H.)+ (2.2.2)
∆ϕdiffus = ∆(ϕä.H.−ϕ II) (2.2.3)
ϕ0 = ∆(ϕ I−ϕ i.H.)+∆(ϕ i.H.−ϕä.H.)+∆(ϕä.H.−ϕ II) (2.2.4)
Wie bereits ausgeführt, kann bei Ionenstärken über 1 mol/L der diffuse Teil der Doppelschicht
Gleichung (2.2.3) vernachlässigt werden. Die Galvanispannung (ϕ0) stellt sich bei stromlosen
Kontakt der Metallelektrode mit dem Elektrolytsystem nach Erreichen des thermodynamischen
Gleichgewichts ein und wird daher oft auch Ruhepotential oder open circuit potential genannt.
Hinsichtlich des Aufbaus der starren Schicht konnten verschiedene Untersuchungen zeigen, dass die
Annahme einer einfachen parallelen Anordnung der Überschussladungen (Kat- bzw. Anionen) auf
der Metallelektrode die Realität nur unzureichend widerspiegelt. Verschiedene Autoren [12] weisen
darauf hin, dass zwischen der Metalloberfläche und den angelagerten, partiell desolvatisierten
Überschussionen der starren Schicht noch eine weitere Schicht adsorbierte Lösungsmittelmoleküle
(im wässrigen System Wassermoleküle) vorhanden sein muss. Es existiert demnach eine erste,
relativ unbewegliche Wasserschicht und eine zweite, beweglichere adsorbierte Wasserschicht. Der
Ort der Potentialänderung in der starren Helmholtzschicht befindet sich nach Forker [8, S. 34-35]
vorrangig in der ersten Wasserschicht. Der Schichtaufbau verändert sich damit wie in der Abbildung
2.3 dargestellt.
Eine Manipulation dieses durch die Lösungsmittelmoleküle bestimmten Schichtaufbaus kann
durch die Anwesenheit von spezifisch adsorbierten Ionen erfolgen. Diese Ionen können sowohl
anorganische als auch organische Kat- bzw. Anionen sein und die teilweise Verdrängung von
Wassermolekülen aus der elektrodennahen ersten Wasserschicht kann das Potentialgefälle und
damit die elektrochemische Kinetik maßgeblich beeinflussen. Die Adsorbierbarkeit der Ionen hängt
gemäß Forker [8, S. 36] maßgeblich von der Hydratisierungsenergie der Ionen ab.
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Abb. 2.3 – Modell der elektrochemischen Doppelschicht, reproduziert [8, S. 24]
Die Adsorptionsstärke steigt demnach mit abnehmender Hydratisierungsenergie. Die Hydratisie-
rungsenergie und damit die Neigung zur Adsorption an der Metalloberfläche, kann mittels der
Hofmeisterschen Reihe abgeschätzt werden [13, S. 38]. Diese ergibt sich für Anionen wie folgt [13,
S. 38][14]:
CO2−3 < SO
2−
4 < H2PO
−
4 < F
− < Cl− < Br− < NO−3 < I
− < ClO−4 < SCN
− (2.2.5)
Für das Anion der Methansulfonsäure sind keine Literaturangaben bekannt. Die Beschreibung des
Vorgangs der Adsorption von Ionen aus fluiden Phasen an Feststoffoberflächen ist ausführlich in
[13, S. 38-42] gegeben.
2.3 Polarisation
Für den geöffneten Stromkreis (kein Stromfluss) stellen sich im Elektrolyten für Kathode und Anode
die jeweiligen Ruhepotentiale (ϕ0,K) und (ϕ0,A) ein. Zwischen den Ruhepotentialen der Elektroden
ergibt sich für ein thermodynamisches Gleichgewicht eine sog. Ruheklemmspannung oder Gleich-
gewichtszellspannung. Die elektrochemische Metallabscheidung ist durch einen Massentransport
von Metallionen zur Metallelektrode (Kathode) gekennzeichnet. Der Metallionentransport wird
entweder durch einen äußerlich angelegten Gleichstrom zwischen Anode (+) und Kathode (-) her-
vorgerufen oder durch das Anlegen einer äußeren Spannung, woraus ein messbarer Strom resultiert.
Die angelegte äußere Spannung müsste jedoch mindestens so groß wie die entgegengepolte Gleich-
gewichtszellspannung sein. In einer realen Zelle sind jedoch wesentlich höhere Spannungen als die
umgekehrte Gleichgewichtszellspannung erforderlich, um einen Stoffumsatz hervorzurufen. Wie
eingangs dargestellt, ist die Metallabscheidung an der Kathode eine konsekutive Abfolge mehrerer
Reaktionsschritte. Jeder dieser einzelnen Schritte kann für sich gehemmt sein. Diese Hemmung
der Reaktionsschritte äußert sich als eine Abweichung des messbaren Elektrodenpotentials (ϕ) im
Grundlagen zur elektrolytischen Metallabscheidung 8
stromdurchflossenen Zustand vom stromlosen Gleichgewichtspotential (ϕ0). Derselbe Umstand gilt
entsprechend für andere Reaktionsschritte an der Anode [10, S. 155-58]. Diese Potentialabweichung
wird als Polarisation oder teilweise als Überspannung η bezeichnet und ergibt sich mit:
η = ϕ−ϕ0 (2.3.1)
Die Unterteilung der Polarisationsarten erfolgt entsprechend der Teilschritte der elektrochemischen
Bruttoreaktion in:
• Durchtrittspolarisation, ηD
• Diffusionspolarisation, ηd
• Reaktionspolarisation, ηR
• Kristallisationspolarisation, ηK
Diffusionspolarisation und Reaktionspolarisation werden häufig zusammengefasst als Konzentrati-
onspolarisation, da infolge des Ionenverbrauchs bei der Abscheidung Konzentrationsgradienten
entstehen. Dies führt zur Konkurrenz zwischen Stoffumsatz (Reaktionspolarisation) und Stoffan-
transport (Diffusionspolarisation).
2.3.1 Durchtrittspolarisation
Unvermeidlich bei einer elektrochemischen Reaktion ist der Durchtritt der Ladungsträger von einer
Phase (beispielsweise Elektrolyt) zur zweiten Phase (Metallelektrode) durch die Phasengrenzschicht.
Dieser Übergang ist mit einer Veränderung der Struktur des Ladungsträgers (z.B. Entladung des
Ions, teilweises oder vollständiges Abstreifen der Solvathülle) verbunden und mit einer Veränderung
des Bindungszustandes (Elektrolyt / Metall). Aus der Hemmung dieses Reaktionsschrittes resultiert
die Durchtrittspolarisation. Innerhalb der Phasengrenze verläuft das Potentialgefälle zwischen dem
elektrischen Potential des Elektrolyten und dem elektrischen Potential der Metallelektrode. Im
Gleichgewicht (Vorliegen des Ruhepotentials) treten zwar ununterbrochen Ladungsträger aus der
Metallelektrode in den Elektrolyten über und umgekehrt, insgesamt ist die resultierende Gesamt-
stromstärke aus in sich gegenläufiger anodischer und kathodischer Teilstromdichte gleich Null.
Durch Erhöhung oder Absenkung des Elektrodenpotentials der Metallelektrode kommt es zum
messbaren Stromfluss. Abhängig von Elektrodenart, Elektrolyt und beteiligten Spezies reagiert das
System mittels Stromfluss mehr oder weniger stark gehemmt auf die Potentialänderung, der Strom-
fluss ist höher oder niedriger. Das Maß für die Hemmung beschreibt die Durchtrittspolarisation.
[15, S.65][16, S.113-14]
2.3.2 Diffusionspolarisation
Der Durchtritt der Ionen bei einer elektrochemischen Reaktion durch die Phasengrenze führt zur
Verarmung der entsprechenden Ionen in der Nähe der Phasengrenze (siehe dazu auch Abbildung
5.25, S. 71). Dies ist besonders der Fall, wenn die Durchtrittsreaktion wenig gehemmt ist. Kommt
es zum Absinken der Ionenkonzentration in der Phasengrenznähe, so ist die Gesamtgeschwindig-
keit der elektrochemischen Reaktion durch die Teilchen-Transportvorgänge aus dem Inneren des
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Elektrolyten bestimmt. Die verschiedenen Transportvorgänge für die geladenen Teilchen sind im
nachfolgenden Abschnitt eingehender beschrieben. Dieser Konzentrationsgradient im Lösungsinne-
ren und an der Elektrodenoberfläche resultiert in der Diffusionspolarisation, welche für den Fall
einer ungehemmten Durchtrittsreaktion, mithilfe der Nernst-Gleichung 2.5.2 ermittelt werden kann.
[15, S. 65][16, S. 114]
Für den Grenzfall, dass der Gesamtumsatz der elektrochemischen Reaktion den Wert erreicht,
bei dem jedes Ion, welches an die Phasengrenzfläche gelangt, sofort entladen wird, entspricht die
gemessene Stromdichte der sogenannten Diffusionsgrenzstromdichte jlim. Das Erreichen des Diffu-
sionsgrenzfalls ist Grundlage verschiedener Messmethoden, welche im Rahmen dieser Arbeit für
Untersuchungen eingesetzt wurden, um den Diffusionskoeffizienten der abzuscheidenden Spezies
zu ermitteln. [16, S. 114]
2.3.3 Reaktionspolarisation
Der eigentlichen Durchtrittsreaktion können neben den Transportprozessen weitere chemische Re-
aktionen vor- oder nachgelagert sein, welche wiederum zu einer Anreicherung oder Verarmung der
beteiligten Spezies an der Phasengrenzfläche führen können. Ein Beispiel für solche vorgelagerten
Reaktionen kann die Abscheidung eines Metall-Kations, beispielsweise Silber, aus einem Komplex
sein:
[Ag(CN)2]→ Ag++2CN− (2.3.2)
Ag++1e−→ Ag (2.3.3)
Die Dekomplexierung kann wiederum gehemmt sein, wodurch der Nachschub an Silberionen für
die Abscheidungsreaktion gleichsam verringert wird. Neben der Abscheidung aus Komplexen kann
auch die erforderliche Desolvatation der Metallionen beim Durchtritt der geschwindigkeitsbestim-
mende Reaktionsschritt sein. [15, S. 66][16, S. 115]
2.3.4 Kristallisationspolarisation
Das Wachstum des Metallkristalls erfolgt durch Keimbildung, Keimwachstum und Kristallwachs-
tum. Diese Prozesse sind in nachfolgenden Kapiteln weitergehend betrachtet. Nach dem Durchtritt
der Metallionen durch die Phasengrenzschicht erfolgt die Entladung der Ionen an einer beliebigen
Stelle auf der Metalloberfläche. Diese Ionen liegen dann als neutrale Adatome auf der Elektrodeno-
berfläche vor. Auf der Metallelektrode existieren Bereiche, in denen ein bevorzugtes Wachstum
des Metallkristalls stattfindet. Die entladenen Ionen wandern durch Oberflächendiffusion zu diesen
Wachstumspositionen. Der gesamte Vorgang kann zur Hemmung der Gesamtreaktion führen und
wird als Kristallisationspolarisation zusammengefasst. [15, S. 66][16, S. 116]
Die vier Polarisationsarten werden als Gesamtpolarisation der Metallelektrode wahrgenommen,
welche messtechnisch erfassbar ist. In den folgenden Abschnitten erfolgt, entsprechend der Rei-
henfolge bei der Metallkristallisation, zunächst eine Betrachtung der Stofftransportvorgänge zum
Ort der Abscheidung, anschließend eine kurze Beschreibung der Durchtrittsreaktion sowie eine
Darstellung der darauffolgenden Kristallisation.
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2.4 Stofftransport
Wie in den vorangegangenen Abschnitten gezeigt, ist die Metallabscheidung eine Abfolge mehrerer
Teilschritte. Die Transportvorgänge zum Abscheidungsort bilden dabei wesentliche Teilaspekte des
gesamten Reaktionspfades ab. Der gesamte Teilchentransport jges wird durch Diffusion, Migration
und Konvektion beschrieben:
jges = jDif.+ jMig.+ jKonv. (2.4.1)
Die Planck-Nernst-Gleichung ermöglicht einen mathematischen Ausdruck von Gleichung 2.4.1.
Vereinfacht für eine eindimensionale Betrachtung (x – Abstand von Elektrodenoberfläche) sowie
Annahme einer glatten Elektrode, ergibt sie sich wie folgt:
jges =−D dcdx −uc
dϕ
dx
+ cvy(x) (2.4.2)
In realen Systemen liegt stets eine Zeitabhängigkeit der Konzentration im Elektrolytsystem vor,
sodass Gleichung 2.4.2 weiter angepasst werden muss:
jges =−D d
2c
dx2
−ucdϕ
dx
dc
dt
+ cvy(x)
dc
dt
(2.4.3)
Die einzelnen Terme stellen nacheinander den Stofftransport durch Diffusion, abhängig vom orts-
und zeitabhängigen Konzentrationsgradienten, den Stofftransport durch Migration, abhängig vom
Potentialgradienten des elektrischen Feldes und den Stofftransport durch Konvektion, abhängig
von der Strömungsgeschwindigkeit parallel zur Elektrodenoberfläche dar.
2.4.1 Diffusion
Der aus dem Konzentrationsgradienten (beispielsweise durch Reduktion eines Ions an einer Ka-
thode) resultierende Stofftransport heißt Diffusion und wird in eindimensionaler Richtung (in das
Elektrolytinnere hinein) für die Reduktion durch das Erste Ficksche Gesetz definiert:
jDif. =−zFD dcdx (2.4.4)
Infolge einer Änderung der Konzentration einer Spezies an der Elektrodenoberfläche durch die dort
stattfindende elektrochemische Reaktion entsteht auch eine Veränderung der Konzentration der
Spezies im elektrodennahen Raum im Vergleich zum Elektrolytinneren. Im Fall eines Verbrauchs
der Spezies durch eine kathodische Reduktion der Ionen an der Elektrodenoberfläche nimmt die
Konzentration der Spezies an der Elektrodenoberfläche ab. Als Bezugspunkt für die Konzentration
im elektrodennahen Raum gilt im Folgenden die Konzentration an der äußeren Helmholtzfläche
ϕä.H.. Mit fortschreitender Reaktionszeit verändert sich die Konzentration der Spezies an ϕä.H. von
der Startkonzentration c0 = cbulk zu einer zunächst zeitabhängigen Konzentration c1 = f(t). Für
eine ungehemmte Reduktion (Durchtrittsreaktion schnell) der Ionen stellt sich bei gleichbleibender
Reduktionsrate ein zeitkonstantes Konzentrationsprofil zwischen dem Elektrolytinneren cbulk und
c1 ein. Nach einer bestimmten Zeit nimmt c einen konstanten Wert c = cϕä.H. = const. in der
äußeren Helmholtzfläche ein. Die räumliche Ausdehnung des Konzentrationsprofils wird mit der
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Nernstschen Diffusionsschicht beschrieben δN [mm]. Gleichung 2.4.4 ergibt sich dementsprechend
zu:
jDif. =−zFDcbulk− cϕä.H.δN (2.4.5)
Die Dicke der Diffusionsschicht ist maßgeblich von den hydrodynamischen Bedingungen im
Elektrolyten abhängig. Für den Fall, dass die Reduktionsrate an der Elektrodenoberfläche einen
Wert annimmt, welcher größer als der Zustrom der Ionen durch die Nernstsche Diffusionsschicht
ist, verarmt die äußere Helmholtzfläche an Ionen immer weiter, solange bis gilt cϕä.H. = 0. In diesem
Fall werden alle herantransportierten Ionen sofort Entladen, sodass die Abscheidungsreaktion
an der Elektrode diffusionskontrolliert wird. Man spricht vom (Diffusions-)Grenzstrom jlim. Die
Gleichung 2.4.5 vereinfacht sich damit zu:
jDif. =−zFDcbulkδN (2.4.6)
Wie aus Gleichung 2.4.6 ersichtlich, hängt der Stofftransport durch Diffusion maßgeblich von der
Ausdehnung der Nernstschen Diffusionsschicht ab. Tabelle 2.2 zeigt exemplarisch für unterschied-
liche Konvektionsverhältnisse den Zusammenhang von Diffusionsschichtstärke und Grenzstrom-
dichte. Die Werte beruhen auf Berechnungen für die Abscheidung aus einer CuSO4-Lösung mit
cCuSO4 = 0,3 mol/L und der Annahme eines Diffusionskoeffizienten von D = 10
−5cm2/s.
Tabelle 2.2 – Grenzstromdichte jlim und Dicke der Nernstschen Diffusionsschicht δN in Abhängigkeit der hydrodyna-
mischen Verhältnisse, [17]
Hydrodynamische Bedingung j [A/m2] δN [mm]
ohne Konvektion (nach 2 Stunden) 6,1 4,75
natürliche Konvektion (vertikale Elektrode) 144 0,2
Anströmen parallel zur Elektrode 300 0,1
rotierende Scheibe (120 rpm) 630 0,046
rotierende Scheibe (1200 rpm) 2000 0,015
rotierender Zylinder (180 rpm) 810 0,036
Gasentwicklung an der Elektrode
(1cm3/min · cm2) 1940 0,015
Der Diffusionsgrenzfall soll im Folgenden auch noch an anderer Stelle mathematisch beschrieben
werden (s.S. 49 und S. 52).
2.4.2 Migration
Die gerichtete Bewegung geladener Teilchen entlang eines elektrischen Feldes wird als Migration
bezeichnet. Die elektrostatischen Kräfte, welche die Triebkraft für den Ladungstransport darstellen,
wirken auf alle geladenen Teilchen im Elektrolyten. Die Wanderungsgeschwindigkeit der Ionen
wird maßgeblich durch die Ladungszahl der Ionen, den Ionenradius, der Größe der Hydrathülle der
Ionen sowie den physikalischen Eigenschaften des Elektrolyten beeinflusst. [9, S. 169-71]
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Die Migration als Form des Stofftransportes spielt nur dann eine Rolle, wenn die Gesamtleitfä-
higkeit des Elektrolyten gering ist und ein Zusatzelektrolyt (beispielsweise durch Leitsalze) fehlt
[10, S. 203]. Im Fall technischer Elektrolysen kann dem Stofftransport durch Migration demnach
nur eine untergeordnete Rolle im Gesamtstofftransport zugeordnet werden, da in der Regel eine
hohe Konzentration an Fremdionen und damit hohe Zusatzleitfähigkeiten vorliegen. Zudem werden
viele Elektrolysen bei niedrigen pH-Werten betrieben, sodass eine entsprechende Konzentration an
H+-Ionen dem Ladungstransport zur Verfügung steht und sich somit nur ein geringer Potentialgra-
dient ausbildet. Fehlen Zusatzelektrolyte und wird der Stofftransport durch Migration maßgeblich
gestaltet, so ergibt sich die Migrationsstromdichte als Anteil am Gesamtstofftransport. Für einen
Potentialgradienten dϕ der durch ein elektrisches Feld über einen Abstand dx hervorgerufen wird,
ergibt sich für eine Kationensorte senkrecht zur Elektrodenoberfläche (in x-Richtung):
j+Mig = Fz
+u+c+
dϕ
dx
(2.4.7)
u+ = Ionenbeweglichkeit (cm2s−1V−1)
Für elektrochemische Messungen mit niedrigen Metallkonzentrationen und bei Elektrolysen mit
schlecht elektrisch leitfähigen Elektrolyten kann die Leitfähigkeit des Elektrolyten durch Zugabe
von elektrochemisch inerten Leitsalzen erhöht werden. Diese Maßnahme unterdrückt den Einfluss
der Migration auf den Stofftransport und verbessert die eindeutige Zuordenbarkeit der zu beob-
achtenden Prozesse. Es empfiehlt sich ein Leitsalzüberschuss von Faktor 100 in Bezug auf die
zu untersuchende Spezies [10, S. 204]. In den folgenden Betrachtungen wird deshalb immer die
Migration als Stofftransport vernachlässigt.
2.4.3 Konvektion
Der konvektive Stofftransport während der Metallabscheidung stellt in der technischen Anwen-
dung eine gut zu beeinflussende Einflussgröße dar. Wie oben gezeigt, hängt beispielsweise die
Grenzstromdichte (Gleichung 2.4.6) maßgeblich von dem Diffusionskoeffizienten, der Konzen-
tration und der Randschichtdicke ab. Sowohl durch eine Erhöhung der Metallsalzkonzentration
als auch eine Steigerung des Diffusionskoeffizienten durch eine Temperaturerhöhung kann die
Grenzstromdichte für die Metallabscheidung heraufgesetzt werden. Aber diese Maßnahmen sind
begrenzt, da beispielsweise die Löslichkeit des Metallsalzes überschritten werden könnte oder die
Temperaturerhöhung zu hohen Energieaufwendungen und Verdampfungsverlusten führt. Demnach
stellt die Verringerung der Diffusionsrandschichtdicke mittels Konvektion eine effektive Maßnahme
zur Beeinflussung des Stofftransportes und damit zur Veränderung der Metallabscheidung dar. [9,
S. 185]
Grundsätzlich können zur Initiierung einer erzwungen Konvektion verschiedene Maßnahmen
ergriffen werden: [9, S. 186]
• Anströmen der Elektroden (Bewegung des Elektrolyten)
• Rühren des Elektrolyten in der Zelle
• Bewegen der Elektroden (beispielsweise Rotation)
• Gasblasenrührung
Grundlagen zur elektrolytischen Metallabscheidung 13
Die hydrodynamischen Grundlagen zur Beschreibung des konvektiven Stofftransportes sind an
anderer Stelle durch Schmidt et al. [9] ausführlich beschrieben, sodass im Rahmen dieser Arbeit
lediglich punktuelle Sachverhalte aufgegriffen werden.
2.5 Durchtritt an der Phasengrenze
An der Kathode findet die elektrochemische Reduktion der Metallionen aus der Elektrolytlösung
gemäß Gleichung 2.5.1 statt. Diese Reaktion ist der maßgebliche Teilvorgang bei der elektrochemi-
schen Metallabscheidung.
Mez++ ze−→Me (2.5.1)
Jede chemische Reaktion kann thermodynamisch mithilfe der freien Reaktionsenthalpie beschrie-
ben werden. Im Fall einer elektrochemischen Reaktion treten geladene Reaktionspartner auf, sodass
anstelle des chemischen Potentials das elektrochemische Potential ϕ tritt. Es gilt für die Konzentra-
tionsabhängigkeit der Gleichgewichts-Galvanispannung einer elektrochemischen Reaktion nach
2.5.1 die Nernst-Gleichung:
ϕ = ϕ0+
RT
zF
ln
aOx
aRed
(2.5.2)
Umgeformt für 25 ◦C vereinfacht sich Gleichung 2.5.2 zu:
ϕ = ϕ0+
0,059V
z
log10
aOx
aRed
(2.5.3)
Hierbei werden die Metallionen an der Phasengrenze Kathode/Elektrolyt entladen und als Ad-
Atome an die Kathodenoberfläche angelagert. Während dieses Überganges müssen die Metallionen
ihre Hydrathülle zumindest teilweise oder auch vollständig verlieren und die innere Helmholtz-
Schicht überwinden [7][8, S. 81]. Für diesen Vorgang ist eine Aktivierungsenergie erforderlich [8,
S. 81-83]. Der Reaktionsschritt wird als Durchtrittsreaktion bezeichnet.
Der Übergang von Elektronen durch die Phasengrenze erfordert hingegen meist keine Aktivierungs-
energie. Aufgrund ihrer sehr geringen Masse können die Elektronen die Energiebarriere schnell
überwinden (quantenmechanischer Tunneleffekt) [8, S. 80]. Dieser Vorgang ist bei elektrochemi-
schen Reaktionen von Bedeutung bei denen die reduzierten Spezies keine neue Phase ausbilden.
Die Durchtrittsreaktion kann über die Theorie des aktivierten Komplexes beschrieben werden [8,
S. 81-84]. Auf eine ausführliche Beschreibung dieser Theorie wird an dieser Stelle verzichtet, sie
ermöglicht jedoch den Übertritt durch die Phasengrenze thermodynamisch zu beschreiben. Die
entsprechenden Herleitungen finden sich in der Literatur [10, S. 162ff].
Ausgehend von diesen thermodynamischen Überlegungen ist eine Beschreibung der Durchtrittsreak-
tion möglich. Für den Fall, dass der Einfluss des diffusen Teils der elektrochemischen Doppelschicht
vernachlässigt werden kann, beschreibt die Butler-Volmer-Gleichung die Reaktionskinetik in der
Nähe des Elektroden-Gleichgewichtspotentials. Die Gleichung stellt, wie nachfolgend gezeigt, den
Zusammenhang zwischen der Reaktionsrate (Stromdichte) und der Potentialdifferenz zwischen
aktuellen Elektrodenpotential und Gleichgewichtspotential her.
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Die Potentialdifferenz zum Gleichgewichtspotential wird für diesen Fall als Durchtrittspolarisation
bezeichnet [8, S. 85][10, S. 164-66]. Die Durchtrittsstromdichte ergibt sich demnach mit:
jD = j0 ·
[
exp
(
αzFηD
RT
)
· exp
(
−(1−α)zFηD
RT
)]
(2.5.4)
Die Butler-Volmer-Gleichung beinhaltet sowohl einen kathodischen als auch einen anodischen
Anteil (Hin- und Rückreaktion). Bei großen Polarisationen |ηD|  RTzF (25,7 mV bei 25 ◦C und z=1)
und den daraus resultierend großen Stromdichten kann die jeweilige Rückreaktion vernachlässigt
werden. Für die Kathodenreaktion vereinfacht sich Gleichung 2.5.4 damit zu:
jD = j0 · exp
(
−(1−α)zFηD
RT
)
(2.5.5)
Durch Logarithmieren kann die Gleichung in eine Geradenform überführt werden:
ln|jD|= ln|j0|+
(
(1−α)zFηD
RT
)
(2.5.6)
ln|jD|= ln|j0|+A ·ηD (2.5.7)
Der Achsenabschnitt entspricht der logarithmierten Austauschstromdichte und aus dem Anstieg
A der Geraden kann der Durchtrittsfaktor (zum Teil in der Literatur auch als Transferkoeffizient
bezeichnet) α berechnet werden. Der Durchtrittsfaktor ist ein Maß für die Symmetrie der Ak-
tivierungsbarriere, welche die Teilchen bei der Reduktion (Übergang zwischen den Zuständen)
überwinden müssen. Vereinfacht beschreibt der Durchtrittsfaktor demnach wie stark der kathodi-
sche und anodische Anteil der Butler-Volmer-Gleichung auf eine Polarisationsänderung reagiert.
Es gilt 0 < α < 1. Für die Reduktion bedeutet ein hoher Durchtrittsfaktor (z.B. α = 1), dass der
Einfluss der Polarisation auf die Reaktionsrate (Stromdichte) entfällt, wie Gleichung 2.5.6 für
α = 1 zeigt.
Die Austauschstromdichte j0 ist ein Maß für die Geschwindigkeit der Gleichgewichtseinstel-
lung und deren Störempfindlichkeit. Sie entspricht dem Betrag der anodischen und kathodischen
Teilstromdichten, die sich im Gleichgewichtszustand (stromloser Zustand) an der Phasengrenze
einstellen. Durch Erhöhung bzw. Absenken des Elektrodenpotentials erhöht bzw. verringert sich
der entsprechende Teilstrom.
j+ = |j|= j0 (2.5.8)
Je größer die Austauschstromdichte j einer Reaktion ist, desto ungehemmter kann die Durchtrittsre-
aktion ablaufen.[16, S. 112] Im Fall der Silberabscheidung konnte die Standard-Silberaustausch-
stromdichte (1 M Lösung) mit 24± (5) A/cm2 und der Durchtrittsfaktor mit 0,74 von Gerischer et
al. [18] bestimmt werden. Die Ergebnisse für diese Messungen variieren jedoch zum Teil stark.
Die Austauschstromdichte und der Durchtrittsfaktor nehmen für Silber sehr hohe Werte, ähnlich
die des flüssigen Quecksilbers, an. Ausgehend von dieser Beobachtung schlossen die Autoren [18],
dass im Fall der Silberkristallisation aufgrund des ungehemmten Ladungstransfers, die Durch-
trittsreaktion nicht der geschwindigkeitsbestimmende Schritt sein kann, sondern vielmehr die im
Grundlagen zur elektrolytischen Metallabscheidung 15
folgenden beschriebene Kristallisation durch den Einbau der Silber-Adatome in das Metallgitter.
Im Vergleich mit anderen Metallen ergibt sich für die Austauschstromdichte folgende Einordnung:
Tabelle 2.3 – Experimentell ermittelte Austauschstromdichten für verschiedene Metalle
Reaktion Austauschstromdichte Quelle
[A/cm2]
Fe|Fe2+ 10−8...10−15 [16, S. 112]
Ni|Ni2+ < 10−8 [16, S. 112]
Bi|Bi3+ 3 ·10−2 [16, S. 112]
Ag|Ag+ 2,4 ·101/1,4 ·101 [18][10, S. 171]
Hg|Hg2+ > 1,5 ·102 [16, S. 112]
Nach dem Durchtritt liegen die Adatome als bewegliche Bausteine des entstehenden Kristalls vor
und es folgt der nächste Schritt der Metallkristallisation.
2.6 Metallkristallisation
Bei der Elektrokristallisation von Metallen findet im Gegensatz zur Kondensation aus der Gasphase
oder der Erstarrung einer Schmelze stets eine Bildung des Metallgitters aus den zuvor solvati-
sierten, geladenen Metallionen statt. Daher erfolgt zusätzlich zum Antransport der Bausteine des
Metallgitters über die beschriebenen Transportmechanismen auch eine Entladung der Ionen. Die
Metallkristallisation setzt sich aus Keimbildung und dem anschließenden Keimwachstum zusam-
men. Ausgangspunkt der Metallkristallisation ist entweder ein keimfreies, artfremdes Substrat
oder ein bereits vorhandener Kristall, welcher über entsprechende Wachstumsstellen verfügt. In
beiden Fällen ist der Kristallisation die zuvor beschriebene Durchtrittsreaktion der Ionen durch
die starre Helmholtzschicht und deren Entladung vorgeschaltet. Die entladenen Ionen müssen für
Keimbildung und Kristallisation als bewegliche Adionen auf der Oberfläche vorliegen [19, S. 113].
2.6.1 Keimbildung
Die Kristallisation eines Salzes oder Metalls auf einem artfremden Material führt durch die zunächst
stattfindende Keimbildung zur Bildung einer neuen Phase. Zur Ausbildung einer neuen Phase
muss zum einen der Energiegewinn durch Transformation von N-Atomen aus einer übersättigten,
metastabilen Phase zu einem N-atomigen Cluster mit der aufzubringenden Arbeit zur Erzeugung
einer neuen Phasengrenzfläche bilanziert werden:[20]
∆G(N) =−N∆µ+Φ(N) (2.6.1)
∆ G = freie Reaktionsenthalpie, N = Teilchenzahl, ∆µ = Änderung des chem.Potentials, Φ(N) = Grenzflächenenergie
Für eine elektrochemische Kristallisation kann die Änderung des chemischen Potentials mit der
Kristallisationsüberspannung [15, S. 69] beschrieben werden: [20]
∆µ = zeη (2.6.2)
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Damit ergibt sich: [19, S. 113]
∆G(N) =−Nzeη+Φ(N) (2.6.3)
Der erste Term stellt den Energiegewinn durch die Bildung einer neuen Phase dar, der zweite Term
die aufzubringende Grenzflächenarbeit für die Bildung einer neuen Phase. Für eine ausreichend
große Anzahl von N-atomigen Clustern kann N als konstante Variable angenommen werden,
wodurch Gleichung 2.6.3 in eine differenzierbare Form überführt wird. Die gegenläufigen Terme
in Gleichung 2.6.3 führen dazu, dass die freie Gibbs-Energie zur Kristallisation ein Maximum
beschreibt, welches durch Differenzieren von 2.6.3 mathematisch ermittelt werden kann. Das
Maximum der freien Gibbs-Energie entspricht der Keimbildungsarbeit Ak. Bei der Kristallisation
kann je nach Form und Lage in drei Arten von Keimen unterschieden werden, welche wiederum
entsprechend obiger Beschreibung verschiedene Keimbildungsarbeiten zu ihrer Bildung erfordern:
[15, S. 63-69]
• Dreidimensionale Keime: Räumliche Anordnungen, welche eigenständig und nicht substrat-
orientiert, einen eigenen Gitteraufbau aufweisen und beispielsweise auf einer artfremden
Unterlage aufwachsen
• Zweidimensionale Keime: Flächige Keime, bei denen die Gitterbausteine orientiert entspre-
chend des Substrates homoepitaktisch (bei arteigenem Substrat oder vorhandener Kristall-
fläche) oder heteroepitaktisch (artfremdes Substrat mit einer Gitterfehlpassung < 15 %)
aufwachsen
• Eindimensionale Keime: Anlagerung der Gitterbausteine an monoatomare Stufen
Der Energiegewinn aus der Phasentransformation steigt mit der Größe des gebildeten N-atomigen
Keims, gleichzeitig wird auch die zu bildende Grenzfläche größer. Die Keimbildungsrate wird
demnach in der Regel von ein- über zwei- bis hin zu dreidimensionalen Keimen kleiner. Die
Keimbildung erfolgt daher in der Regel solange eindimensional, bis alle geeigneten Flächen belegt
wurden. Erst dann bildet sich ein zweidimensionaler Flächenkeim. [15, S. 67-69] Das Maximum,
welches Gleichung 2.6.3 entsprechend beschreibt, ist gleichbedeutend mit dem kritischen Keimra-
dius Nc, ab dem ein Keim thermodynamisch stabil ist. [20] Der kritische Keimradius ergibt sich
beispielsweise für eine zweidimensionale Keimbildung mit:
Nc =
bsε2
(zeη)2
(2.6.4)
b = Verhältnis Oberflächeninhalt Keim zu dessen Durchmesser, s = Flächeninhalt eines Atoms, ε = Bindungsenergie
Der kritische Keimradius sinkt mit steigender Übersättigung. Für die Abscheidung von Silber
auf Glaskohlenstoffelektroden konnten Milchev et al. [21] zeigen, dass die Anzahl der Atome,
welche den kritischen Keim bilden, mit steigender Polarisation von 4 Atomen auf kalkulatorisch 0
abnimmt. Für eine zweidimensionale Keimbildung von Silber haben Paunovic et al. [19, S. 114]
zeigen können, dass für Polarisationen von 5, 10 und 25 mV sich die Anzahl der Atome, die einen
kritischen Keim bilden, von 128 (5 mV) über 32 (10 mV) auf 5 (25 mV) absenkt. Der kritische
Keimradius wird des Weiteren durch das Substrat bestimmt, da die freie Oberflächenenergie Φ(N)
aus Gleichung 2.6.3 durch das Substrat definiert ist. Sie ist unter anderem durch die Bindungsenergie
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Atom-Atom bzw. Atom-Substrat und die Anzahl der aktiven Wachstumsstellen des Substrates
bestimmt. Für die Keimbildung ist daher von Bedeutung:
1. Der energetische Zustand der Keime mit kritischer Größe, welche sich an Wachstumsstellen
befinden.
2. Die Anzahl und Lage aktiver Stellen für die Keimbildung.
3. Die Art der Wachstumsstellen.
Scharifker et al. [22] beschreiben ausgehend von experimentell ermittelten Strom-Zeit Kurven für
die Anfangsphase der Keimbildung zwei Grenzfälle. Zunächst die sogenannte spontane Keimbil-
dung, welche sich dadurch auszeichnet, dass alle aktiven Flächen des Substrates für Keime mit
Abscheidungsbeginn mit Keimen belegt sind. Der andere Grenzfall ist durch eine allmähliche
Zunahme der Anzahl der Keime gekennzeichnet und wird von den Autoren als progressive Keim-
bildung bezeichnet. Nach erfolgter progressiver oder spontaner Keimbildung erfolgt das Wachstum
der Keime. Als geschwindigkeitsbestimmend für das Keimwachstum nehmen die genannten Au-
toren die Diffusion der Ad-Atome zur Keimstelle an. Für die mathematische Beschreibung der
Keimbildung und des Keimwachstums treffen die Autoren die Annahme, dass sich um jeden Keim
eine halbsphärische Diffusionszone ausbildet, welche sich für die benachbarten Keime überlappen
kann und so das Wachstum beeinflusst. Der Sachverhalt ist in 2.4 illustriert. Das zunehmende Über-
lappen der Diffusionshalbkugeln führt dann im Mittel zur Ausbildung einer zusammenhängenden
Diffusionszone. Diese Zone führt dazu, dass in Summe von einem linearen Stofftransport zu einer
planaren Oberfläche ausgegangen werden kann.
Abb. 2.4 – Ausbildung der Diffusionshalbkugeln um Kristallkeime [22]
Eine kurze Zusammenfassung der mathematischen Beschreibung der Keimbildung erfolgt im
Kapitel 5.1.5.1, S. 55. Sowohl Scharifker [22] als auch Markov [23] beschreiben die Existenz
von sogenannten Keimtotzonen um bereits existente Keime. In diesen Bereichen, kann trotz
keimbildungsaktiver Flächen keine Keimbildung beobachtet werden. Ursache für diese Keimtotzone
ist gemäß Markov et al. eine lokale Veränderung des Abscheidungspotentials um den Keim herum,
welche aus einer Änderung des Verlaufs des elektrischen Feldes durch den Keim resultiert. Es
existiert dann ein Bereich mit dem Radius r um den Keim, welcher nicht mehr für eine Keimbildung
zur Verfügung steht [23]. Im Fall von Silber gehen die Autoren Popov et al. von einer sehr großen
Keimbildungstotzone um die einzelnen Keime aus [24], sodass es unter anderem aufgrund der
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unzureichenden Keimbildung im System Ag-HNO3 nicht zu einer Kompaktabscheidung von Silber
kommen kann.
2.6.2 Keimwachstum
Ausgehend von den Überlegungen zur Keimbildung kann die Anlagerung eines Adatoms an
eine Wachstumsstelle eines vorhandenen Kristalls als nulldimensionale Keimbildung oder auch
Kristallwachstum bezeichnet werden. Auf einem arteigenen Substrat oder bereits gewachsenen
Kristall liegt der Metallkristallisation dann folgende Summengleichung zugrunde:
Mn+aq →Mn+Gitter (2.6.5)
Vor dem Einbau des Metallions in das Metallgitter liegt das Ion nach der Durchtrittsreaktion als
bewegliches Adion – oder Adatom auf der Kathodenoberfläche vor. Gemäß dem Modell von
Kossel und Stranski erfolgt das Kristallwachstum derart, dass sich die Ad-Atome zur energetisch
günstigsten Lage des wachsenden Kristalls mittels Oberflächendiffusion bewegen. Der Vorgang ist
in Abbildung 2.5 illustriert. Mögliche Einbaupositionen liegen demnach in der Kante (1), in der
Ecke des Kristalls (2), in der Oberfläche (3), an der Kante (4), an der Ecke (5), an der Stufe (6) und
auf der Oberfläche (7). Die günstigste Position für den Einbau des Ad-Atoms liegt jedoch in der
Halbkristalllage (1/2) [25, S. 338].
Abb. 2.5 – Atomistisches Kristallwachstumsmodell nach Kossel und Stranski [25, S. 338]
Diese Position resultiert entweder aus einem Kristalldefekt, wie einer Stufenversetzung oder einer
Schraubenversetzung oder kann durch die Bildung eines zweidimensionalen Keims gegeben sein
[26]. Der Einbau des Adatoms an dieser Stelle ist mit dem höchsten Energiegewinn infolge des
höchsten Wertes der zwischenatomaren Bindungsenergie begründet. Das kristallisierende System
strebt daher beim Kristallwachstum einen Einbau der Adatome an dieser Stelle an. Für diesen
Einbau ist analog zur vorher betrachteten Keimbildung der geringste Energieaufwand zur Positio-
nierung des Atoms notwendig. Eine erneute Keimbildung tritt während des Kristallwachstums nur
dann auf, wenn eine Anlagerung der Adatome in der Halbkristalllage stark gehemmt ist oder alle
möglichen Einbaupositionen belegt sind. Dann kann es zu einer erneuten ein- oder zweidimensiona-
len Keimbildung auf der Kristallfläche kommen. Um den Einbau in das Kristallgitter zu vollführen,
muss das Adatom als entladenes Metallion diese Position im wachsenden Kristall erreichen. Die
Entladung des Ions kann demnach entweder direkt an der Halbkristalllage erfolgen oder an einer
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beliebigen Stelle des Kristalls, was wiederum eine anschließende Oberflächendiffusion zur Wachs-
tumsstelle zur Folge hätte. Der dominierende Mechanismus ist bis heute nicht vollständig aufgeklärt
[27]. Es besteht zum einen die Vermutung, dass infolge einer direkten Entladung des Ions in der
Halbkristalllage die Oberflächendiffusion der Adatome im Gegensatz zum Ladungsdurchtritt ver-
nachlässigbar ist [28, 29]. Im Gegensatz dazu gehen unter anderem Mehl et al. [26] und Gerischer
et al. [18, 30] davon aus, dass der Durchtritt der Ionen durch die Diffusionsgrenzschicht um drei
Größenordnungen schneller erfolgt, als die Oberflächendiffusion des Ions zur Einbauposition und
dementsprechend die Oberflächendiffusion der Ionen den geschwindigkeitsbestimmenden Schritt
der Kristallisation darstellt. Beide Theorien fußen auf Untersuchungen der Elektrokristallisation von
Silber bei verschiedenen Untersuchungsbedingungen. Neuere Untersuchungen mittels Impedanz-
spektroskopie unterstützen die These einer geschwindigkeitsbestimmenden Oberflächendiffusion
der Silber-Adatome bei der Kristallisation [31].
2.6.3 Inhibition
In einem realen System kommt es stets zu einer Beeinflussung der Metallabscheidung durch alle in
Lösung anwesenden Ionen und Moleküle. Diese beeinflussen jeden Teilschritt der Metallabschei-
dung, indem sie entweder hemmend (inhibierend) oder katalysierend wirken. Die Lösungsmittel-
zusätze werden bei gezielter Zugabe auch als Additive bezeichnet. Hinsichtlich deren Wirkung
auf das System werden sie in Katalysatoren und Inhibitoren eingeteilt. Erstere beschleunigen die
Metallabscheidung indem sie beispielsweise die elektrochemische Doppelschicht manipulieren
oder den Entladungsvorgang des Ions katalysieren [32]. Die weitaus größere Gruppe der Additive
umfasst die sogenannten Inhibitoren. Diese Zusätze verlangsamen gezielt lokal oder global die
Metallabscheidung [32, 33].
Im Gegensatz zu einer Passivierung, bei der es zur vollständigen Unterdrückung der Elektrodenre-
aktion kommt, liegt bei der Inhibition in der Regel eine lückenhafte Belegung der Metalloberfläche
vor, wobei die Inhibitor-Moleküle bevorzugt aktive Wachstumsstellen des Metallkristalls belegen.
Die Additve beeinflussen stets den Ionendurchgang durch die Doppelschicht. Der Ionendurchgang
wird entweder gehemmt (Inhibitor) oder katalysiert (Katalysator), jedoch nicht wie bei der Passivie-
rung vollständig gestoppt. Bei einer Passivierung ist nur noch der Elektronendurchgang durch die
Passivschicht möglich.
Der Einsatz und die Wirkweise von Additiven ist seit den ersten Entwicklungen der Metallelek-
trolyse Gegenstand der Forschung und bis heute sind nicht alle Mechanismen restlos aufgeklärt.
Prinzipiell ruft die Belegung einer Metalloberfläche bei der Metallabscheidung vier wesentliche
Wirkungen hervor [25, S. 213]:
1. Veränderung der Polarisation
2. Katalyse von vor- bzw. nachgeschalteten Reaktionen
3. Kathodische Reduktion oder anodische Oxidation der Inhibitoren selbst an den Elektroden
4. Veränderung des elektrolytischen Kristallwachstums bzw. der Auflösung von Metallkristallen
Messtechnisch kann insbesondere die Veränderung der Polarisation aufgrund der Belegung mit
Additiven nachgewiesen werden. Dazu eignet sich beispielsweise die linear-sweep Voltammetrie
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oder auch die Zyklovoltammetrie. Die Ursache für die veränderte Polarisation bei der Metallab-
scheidung kann unterschiedlich sein. Grundsätzlich sind verschiedene Einflussmechanismen auf
die Metallabscheidung bekannt [33]:
• Verschmutzung, die Additive dienen lediglich als Keimstellen für eine sekundäre Keimbil-
dung.
• Komplexierung, das Additiv komplexiert das abzuscheidende Ion, was wiederum in zwei
möglichen Mechanismen resultiert:
– Additiv liegt adsorbiert an der Elektrodenoberfläche vor und erhöht lokal die Metallio-
nenkonzentration, sodass der Abscheidungsvorgang beschleunigt wird.
– Ausbildung sogenannter Ionen-Brücken, über welche der Elektronentransport zur Ent-
ladung des Kations stattfindet (insbesondere Halogenidionen, Thiocyanat, Thiosulfat,
Thioharnstoff).
• Veränderung des Helmholtzpotentials: Unter der Annahme, dass der Reduktionsprozess
des Kations nicht direkt an der Elektrodenoberfläche stattfindet, sondern vielmehr in der
inneren oder äußeren Helmholtzschicht erfolgt, wird nicht das Elektrodenpotential für die
Abscheidung relevant, sondern das Helmholtzpotential, welches mittels Adsorption von
Ionen und Molekülen (Additiv) manipuliert werden kann.
• Veränderung der Struktur der elektrochemischen Doppelschicht indem es zur Adsorption
des Additivs kommt. Durch die entsprechende Veränderung der Doppelschicht wird die
Durchtrittsreaktion des Metallions beeinflusst [32].
• Ausbildung von Ionenpaaren [32]: Zum Teil liegen die abzuscheidenden Spezies als Anionen
vor (z.B. Stannate, Zinkate etc), deren Entladung wird durch die abstoßenden Kräfte zwischen
der negativ geladenen Kathode und dem Ion erschwert. Durch Adsorption positiv geladener
inerter Kationen, wie quartären Aminen, wird die abstoßende Energiebarriere verringert und
die Reduktionsrate des Anions erhöht.
• Veränderung der Oberflächenspannung. Additive können trotz der oft geringen Konzentration
die Oberflächenspannung des Gesamtsystems verändern. Dies hat zwei Effekte zufolge:
– Einen Reinigungseffekt, durch eine verringerte Oberflächenspannung benetzt beispiels-
weise ein polares Lösungsmittel besser die Elektrode, sodass dort befindliche Spezies
wie unpolare Partikel, Gasblasen etc., welchen den Abscheidungsprozess stören können,
entfernt werden.
– Eine Schichtbildung bei ausreichend hoher Konzentration, können Additive mit hy-
drophilen und hydrophoben Anteilen infolge der unterschiedlichen Benetzungsschwer-
punkte abwechselnd hydrophobe und –phile Schichten auf der Elektrodenoberfläche
ausbilden. Der Anteil adsorbierten Wassers kann so reduziert werden.
Erschwerend zur Vielzahl der Wirkmechanismen kommen Wechselwirkungen der unterschiedlichen
Additive untereinander und mit dem Lösungsmittel hinzu. Insbesondere der pH-Wert der Lösung
kann einen entscheidenden Einfluss auf die Wirkung der Additive haben, da er sowohl die Form
aus auch die Ladung der adsorbierten Spezies beeinflusst [32].
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Da viele Additive sehr lokal aktiv sind, können bereits kleine Additivkonzentration und kleine
pH-Schwankungen den Abscheidungsprozess global beeinflussen. Daneben reagieren unterschied-
liche Metalle verschieden stark auf den Einsatz von Additiven. Nach Fischer [25, S. 219] kann als
prinzipielle Abhängigkeit abgeleitet werden, dass mit steigender Schmelztemperatur der Metalle
deren Empfindlichkeit bezüglich des Einsatzes von Inhibitoren steigt.
Grundsätzlich können alle Bestandteile des Elektrolyten (Anionen, Kationen und evtl. gelöste
organische Bestandteile sowie Moleküle) inhibierend oder katalysierend aktiv werden. Fischer [25,
S. 242] ordnet dabei insbesondere den Anionen der entsprechenden Salze des Elektrolyten eine
große Rolle bei der Ausbildung inhibierender oder katalysierender Wirkungen auf die Metallab-
scheidung zu. Da im betrachteten Abscheidungsfall von Silber ein wesentlicher Einfluss des Anions
zu vermuten ist, soll die Wirkung dieses auf die Metallabscheidung ausführlicher betrachtet werden.
Wie bereits beschrieben, ist die elektrochemische Wirkung von Anionen auf die kathodische Ab-
scheidung zunächst überraschend, da zwischen der negativen Kathode und dem negativ geladenem
Anion grundsätzlich Abstoßungskräfte wirken. Die Anionen können entweder katalysierend oder
inhibierend auf die Metallabscheidung wirken. [25, S. 242-62] Abbildung 2.6 zeigt am Beispiel
von Zink und Cadmium wie sich bei gleicher Metallkonzentration unterschiedliche kathodische
Polarisationen bei der Abscheidung aus Lösungen mit unterschiedlichen Anionen einstellen.
Abb. 2.6 – Einfluss des Metallsalzes auf die kathodische Polarisation, nach [25, S. 225]
Der Wirkmechanismus der Anionen kann entweder aus einer direkten Belegung der Kathoden-
oberfläche resultieren oder einer Beeinflussung der Metallabscheidung, beispielsweise durch Kom-
plexierung oder Reaktionen mit anderen gelösten Stoffen im System. In bestimmten Systemen
wirken bereits geringe Mengen von anionischen Zusätzen katalytisch auf die Abscheidung. Bei-
spielsweise im System Cu-SO4 bewirken bereits geringe Mengen an Chlorid-Ionen eine deutlich
depolarisierende Wirkung, welche sich aber bei höheren Konzentrationen von Chlorid in einen
inhibierenden Effekt umwandelt [34]. Dieser polarisierende Effekt bei hoher Cl--Konzentration
resultiert vermutlich aus der Bildung von schwerlöslichem Kupfer(I)-chlorid auf der Kathodeno-
berfläche. Auch neuere Untersuchungen bestätigen diese Beobachtungen und lassen den Schluss
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zu, dass durch Chlorid-Zugabe ein alternativer Reduktionsmechanismus für Kupfer entsteht [35].
Insbesondere die Halogenidionen Cl-, Br-, I- entwickeln eine deutlich depolarisierende Wirkung.
Eine allgemeine Theorie zur Beschreibung der katalysierenden Effekte von Halogenid-Anionen
auf die Abscheidung ist bis heute nicht beschrieben. Gemäß Piontelli [36] führen besonders stark
deformierbare Anionen zur Depolarisierung der Abscheidung. Diese Ionen können insbesondere in
den starren Teil der Doppelschicht eindringen und dort Wassermoleküle substituieren. Wie bereits
gezeigt, besteht der starre Teil der Phasengrenzschicht im inneren Bereich oft aus angelagerten
Wassermolekülen und bestimmt maßgeblich die Reaktionskinetik (vgl. Kapitel 2.2, S. 6). Dieser
Film aus Wassermolekülen und eingedrungenen, adsorbierten Anionen erhöht die Geschwindigkeit
des Ionenaustausches, indem die Durchtrittspolarisation für das abzuscheidende Metall im Vergleich
zu einem reinen Wasserfilm verringert wird.
Allgemein kann für die Wirkung von Anionen bei der Silberabscheidung folgende Reihenfolge in
Hinsicht auf deren Abscheidungshemmung beobachtet werden [25, S. 254][36]:
Cl−,Br− < NO−3 ,SO
2−
4 < BF
−
4 ,NH2SO
2−
2 ,ClO
−
4 ,CH3SOO
− (2.6.6)
Diese qualitative Abfolge folgt zum Teil der bereits beschriebenen Hofmeisterschen Reihe zur
Qualifizierung der Adsorbierbarkeit von Ionen. Insbesondere katalysierend wirkende Anionen
überlagern die Wirkung anderer Anionen und auch von organischen Badzusätzen zum Teil erheb-
lich und bestimmen das Abscheidungspotential [25, S. 254-60]. Im Gegensatz zu den katalytisch
wirkenden Anionen, welche gemäß Fischer in die innere Helmholtz-Schicht eindringen und dort
die inhibierenden Wassermoleküle verdrängen, wird für einige Anionen eine inhibierende Wirkung
beobachtet. Diese können aufgrund ihrer geringeren Deformierbarkeit nicht in die Helmholtzschicht
eindringen und werden anstelle dessen zwischen starrer und diffuser Doppelschicht adsorbiert.
Je stärker die Adsorbierbarkeit, desto größer ist demnach die Hemmung der Abscheidung. Diese
Anionen behindern den Ionentransport aufgrund ihrer geringen Deformierbarkeit. Dieser Einfluss
ist dahingehend von Bedeutung, dass im untersuchten System Ag-HNO3 und Ag-CH3SO3H eben-
falls deutliche Unterschiede in der Metallkristallisation bei den beiden unterschiedlichen Anionen
beobachtet wurden [6]. Die anorganischen Kationen im Elektrolyten entwickeln insbesondere bei
höheren Stromdichten zum Teil starke inhibierende Wirkungen auf die Abscheidung. Dabei kann
das abzuscheidende Metall (z.B. Ag+) selbst inhibierend wirken. Bei vielen Metallabscheidungsvor-
gängen fungieren H+-Ionen als Inhibitoren. Auch inerte Kationen, wie K+, Ca2+, welche nicht selbst
in wässriger Lösung abgeschieden werden können, manipulieren den Metallkristallisationsvorgang,
indem sie z.T. inhibierend wirken. [25, S. 238-41] In einigen Metallabscheidungsvorgängen haben
vor allem gelöste organische Moleküle die größte Bedeutung in der technischen Anwendung von
Additiven. Die Stoffe können im System als geladene Teilchen auftreten oder als neutrale Moleküle
mit Ladungsschwerpunkten. Nach Winand [27] verhalten sich die organischen Verbindungen je
nach Adsorptionsfähigkeit und dem hydrophoben bzw. hydrophilen Charakter unterschiedlich. Stark
adsorbierte Organik mit hydrophobem Charakter wirkt demnach inhibierend wohingegen hydrophi-
le organische Verbindungen mit geringer Adsorptionsneigung katalytisch auf die Metallabscheidung
wirken können.
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2.6.4 Elektrokristallisation bei gleichzeitiger Inhibition
Bei der Elektrokristallisation findet die Bildung des Metallkristalls inmitten von artfremden Kat-
ionen, Anionen und unter Umständen organischen Lösungsmolekülen statt. Diese Stoffe belegen
die Kristalloberfläche in der Doppelschicht und wirken, wie bereits beschrieben, inhibierend und
katalysierend auf die Metallabscheidung [25, S. 348]. Die verschiedenen Arten der Keimbildung
und die durch Inhibition gelenkte Kristallisation wirken sich auf die Grob- und Feinstruktur des sich
ausbildenden Metallkristalls aus. Abhängig für bestimmte Polarisationsbereiche hat Fischer [25, S.
418] phänomenologisch verschiedene Wachstumstypen von Kristallen gemäß ihrem Erscheinungs-
bild vorgeschlagen. Die Fischer-Notation ist bis heute gültig. Die Grundarten sind in der Tabelle
2.4 aufgelistet und wurden um die charakteristischen Polarisationsbereiche nach Knauschner [15, S.
70-76] ergänzt.
Tabelle 2.4 – Kristallisationstypen nach Fischer
Inhibitonsgrad Wachstumsform der
Aggregate
Bevorzugte Wachstums-
richtung der Aggregate
Polarisation
(mV)
sehr gering bis
mäßig
feldorientierter Isolati-
onstyp (FI-Typ)
parallel den el. Feldlinien 0 – 10
mäßig bis mittel-
groß
basisorientierter
Reproduktionstyp
(BR-Typ)
parallel zur Unterlage 10 - 100
mittelgroß Zwillings-
Übergangstyp (Z-Typ)
im spitzen Winkel zur Un-
terlage
-
mittelgroß bis
groß
feldorientierter Textur-
styp (FT-Typ)
parallel den Feldlinien 100 - 150
sehr groß unorientierter Dispersi-
onstyp (UD-Typ)
keine >200
Die fünf Grundtypen unterscheiden sich hinsichtlich Wachstumsbedingungen und Aufbau [15,
S. 70-76][25, S. 424-98]. Der FI-Typ tritt lediglich bei geringen Polarisationen auf. Deshalb ist
diese Wachstumsform bei Metallen mit großer Beweglichkeit der Adatome und geringer Durch-
trittpolarisation zu beobachten. Es tritt lediglich eindimensionale Keimbildung auf, wobei die
Kristallkeime meist in Richtung der Stromlinien wachsen. Das Kristallwachstum an den Seiten der
Kristallite erfolgt dagegen nur langsam. Dadurch wachsen die einzelnen Kristallite nicht zu einer
zusammenhängenden Schicht, sondern zu isolierten Kristalliten (z.B. Whisker). Da der FI-Typ nur
bei geringer Polarisation auftritt, ist er vor allem bei der Abscheidung von Metallen mit geringer
Inhibitiorempfindlichkeit und einfachen Salzen zu beobachten. Bei der Abscheidung von Silber aus
nitratsaurer Lösung kommt der FI-Typ häufig vor. Die Annahme hoher Beweglichkeit der Adatome
widerspricht im Fall von Silber jedoch zum Teil den Erkenntnissen verschiedener Forschungsgrup-
pen [26, 31].
Beim BR-Typ findet eine zweidimensionale Keimbildung statt, die zum flächendeckenden Kris-
tallwachstum führt. Die Wachstumsrichtung verläuft daher senkrecht zur Wachstumsebene. Die
Kristallite weisen meist einen groben und kompakten Aufbau auf und schließen häufig Elektrolyt
ein.
Beim FT-Typ bilden sich zunächst vereinzelt, mit steigender Polarisation aber immer mehr dreidi-
mensionale Kristallkeime. Dadurch entsteht ein kompaktes Gefüge aus feinen Fasern, die parallel
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zu den Stromlinien orientiert sind und die nicht eindeutig voneinander abgegrenzt werden können.
Der Z-Typ stellt den Übergang zwischen dem BR- und FT-Typ dar. Er bildet sich, wenn die Höhe
der Kristallisationspolarisation genügt, um zweidimensionale Kristallkeime in der Zwillingslage zu
bilden. Als Wachstumsebene wirken die kristallographischen Zwillingsebenen der Kristallite, auf
denen dann weitere Zwillinge entstehen.
Bei sehr großen Polarisationen lässt sich der UD-Typ beobachten. Er ist durch hohe Keimbildungs-
geschwindigkeiten und sehr kleine Kristallkeime gekennzeichnet. Ein Mikrogefüge aus feinen,
regellos orientierten Kristalliten ohne deutlich definierte Korngrenzen entsteht. Da die Kristallite
keine ausgeprägte Ausrichtung aufweisen, ist davon auszugehen, dass der Prozess der Keimbildung
statistischen Charakter hat. Die hohen Kristallisationsgeschwindigkeiten führen zu einem großen
Anteil an eingebauten Fremdstoffen.
Außer bei dem FI-Typ muss eine Einordnung der Kristallform mittels metallografischer Querschlif-
fe erfolgen [27]. Die Ausbildung der unterschiedlichen Kristallisationsformen ist nicht nur von
der Art des Metalls, sondern auch von den Elektrolysebedingungen, wie der Stromdichte und der
Inhibition, abhängig [25, 27]. Winand [27] entwickelte ausgehend von den Fischer-Notationen
ein Stabilitätsdiagramm für die Kristallisationsformen, abhängig von Inhibitionsintensität und
Massentransport der abzuscheidenden Spezies. Abbildung 2.7 zeigt ein solches Diagramm.
Abb. 2.7 – Winand-Diagramm zur Beschreibung der Fischer-Kristallisationsformen abhängig von der Inhibition nach
[27]
Ausgehend von diesem Diagramm kann für die Möglichkeit der Kompaktabscheidung für Silber
vermutet werden, dass evtl. ein Anionenwechsel eine stärkere Inhibition und damit einen Übergang
der Abscheidungsform vom FI-Typ zum BR bzw. FT-Typ ermöglicht. Diese Vermutung wurde
experimentell im Rahmen der Untersuchungen betrachtet [6]. Da die veränderte Abscheidungsform
Möglichkeiten zur Anwendung des Systems Ag-CH3SO3H in der Elektrolyse bietet, soll für den
Fall der klassischen Silber-Raffinationselektrolyse nachfolgend ein kurzer Überblick über das
veröffentlichte Schrifttum gegeben werden.
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3 Elektrolytische Raffination von Silber
3.1 Grundlagen zur Silberraffination
Die weltweite Nachfrage nach Silber steigt stetig. Allein zwischen den Jahren 2007 bis 2016 hat
sich die Nachfrage von 29.551 t auf 31.965 t erhöht, wobei die Nachfrage nach Silber stets das
Angebot überstieg [2]. Zur Erzeugung einer Silber-Handelsqualität ist ein minimaler Silbergehalt
von 99,9 % (Grad 99.90 UNS P07020) notwendig. Allerdings haben sich die meisten Silberpro-
duzenten die Erzeugung von Premium-Grade (99,99 % Silber, Grade 99.99 UNSP07010) Silber
als Ziel gesetzt [37]. Um diese Silbergehalte zu erreichen, ist in den Regel die Durchführung einer
Silberraffinationselektrolyse notwendig.
Das Verfahren der elektrolytischen Silberraffination ist nach dem Erfinder B. Möbius, der dieses
Anfang der 1880er Jahre zunächst in den Vereinigten Staaten von Amerika und 1892 in Europa
einführte, als Möbiuselektrolyse benannt [5]. Insbesondere in Europa hat sich dieser Elektrolysetyp
gegenüber dem konkurrierenden Verfahren nach Balbach-Thum etabliert [1], da sowohl der energe-
tische Aufwand bei der Raffination als auch der Platzbedarf geringer sind [38]. Die Balbach-Thum
Elektrolyse wird vorrangig zur Raffination von Silber mit hohem Goldgehalt eingesetzt [1].
Bei der elektrolytischen Silberraffination wird aus dem silberhaltigen Vormaterial, beispielsweise
ein Doré, Güldischsilber oder Reichblei, durch Abtrennung der Verunreinigungen ein Silber mit
mindestens 99,9, in der Regel 99,99 % Ag hergestellt. Die Hauptverunreinigungen sind, abhän-
gig von den vorgeschalteten Prozessen und der Rohstoffquelle, meist Blei, Kupfer, Gold, Platin,
Palladium, seltener Selen, Tellur, Bismut. Entsprechend dem Standardelektrodenpotential wer-
den die Verunreinigungen gelöst (E0Ag > E
0
Verunreinigung) oder verbleiben ungelöst im sogenannten
Anodenschlamm (E0Ag < E
0
Verunreinigung). Die nachstehende Tabelle 3.1 fasst das Verhalten der Ver-
unreinigungen unter Angabe der entsprechenden Potentiale sowie Grenzwerte nach ASTM kurz
zusammen. Besonderheiten treten bei Metallen mit mehreren Wertigkeitsstufen, Metallsalze mit
schlechter Löslichkeit im Elektrolyten oder Verunreinigungen mit Standardpotentialen, die dem
Silber ähnlich sind, auf. [38, 39] Bei der elektrolytischen Raffination von Silber muss insbesondere
eine Verunreinigung des kathodischen Silberniederschlags durch Kupfer, Palladium und Blei ver-
hindert werden.
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Tabelle 3.1 – Standardpotentiale typischer Bestandteile von Silberanoden
Element E0 (V) Verhalten Grenzwert gemäß ASTM2
Standard Grade 99.99
Pb/Pb2+ -0,126 Teilweise gelöst, teils als PbO2 im
Schlamm
10 µg/g
Bi/Bi3+ 0,200 Anodenschlamm (geringe Löslichkeit) 5 µg/g
Cu/Cu2+ 0,345 Elektrolyt 100 µg/g
Cu/Cu+ 0,522 Elektrolyt 100 µg/g
Ag/Ag+ 0,799 Elektrolyt Ag (min.) 99,99 %
Pb/Pb4+ 0,800 Anodenschlamm 10 µg/g
Pd/Pd2+ 0,8301 Abh. von Elektrolysebedingungen
(Elektrolytzus., Anodenzus., Strom-
dichte etc.) teilweise gelöst, teilweise
Schlamm
10 µg/g
Pt/Pt2+ 1,200 Geringfügig Elektrolyt / v.a. Anoden-
schlamm
Au/Au3+ 1,420 Anodenschlamm
Au/Au+ 1,700 Anodenschlamm
1 Für das Standardpotential von Palladium existieren verschiedene Literaturwerte, siehe Tabelle 3.2 S. 27
2 Für Se und Te gelten des Weiteren die Grenzwerte 5 µg/g, sowie für Fe 10 µg/g
3.2 Verunreinigungen von Feinsilber durch Kupfer, Palladium
und Blei
Kupfer wird durch die vorgeschalteten Prozesse mit den Anoden in die Elektrolyse eingebracht und
löst sich zunächst weitgehend im Elektrolyten, außer wenn es als Kupferoxid vorliegt. In diesem Fall
gelangt es zunächst ungelöst in den Anodenschlamm [4] und wird anschließend chemisch gelöst
[40]. Untersuchungen von Maurell-Lopez [40] konnten zeigen, dass Kupfer vorrangig als Kupfer(II)-
oxid in der Anode vorliegt. In der technischen Silberraffination wird stets eine Verunreinigung
des Kathodensilbers mit Kupfer, insbesondere bei hohen Cu-Gehalten im Elektrolyten beobachtet.
Daher existieren in der Technik Toleranzgrenzen für den Cu-Gehalt im Elektrolyten ehedem es zur
Teilstromaufarbeitung kommen muss. Laut Literatur liegen diese Grenzkonzentrationen zwischen
50 [41–44] und 100 g/L [5]. Bei der Elektrolyse mit hohen anodischen Stromdichten ( > 700A/m2)
empfehlen verschiedene Autoren einen Grenzwert von 60 g/L Cu im Elektrolyten, um eine zu
starke Verunreinigung des Feinsilbers zu vermeiden [40, 44] . Die Verunreinigung des Feinsilbers
durch Kupfer kann durch verschiedene Mechanismen erfolgen [45]:
• Kathodische Mitabscheidung
• Einschluss von Elektrolyt im kathodischen Niederschlag
• Hydrolyse der Kupfersalze mit anschließender Fällung als Hydroxid beim Waschprozess des
Feinsilbers
In einer ausführlichen Untersuchung konnten die Autoren Haranczyk et al. [45] zeigen, dass keine
Abhängigkeit zwischen dem Kupfergehalt des Feinsilbers und der kathodischen Stromdichte im Be-
reich von 250 bis 2750 (A/m2) besteht und eine kathodische Mitabscheidung von Kupfer demnach
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wahrscheinlich ausgeschlossen werden kann. Die Autoren konnten des Weiteren zeigen, dass auch
die Elektrolysetemperatur keinen Einfluss auf den Cu-Gehalt des Feinsilbers hat. Insgesamt wird in
der Untersuchung jedoch ein linearer Zusammenhang zwischen dem Cu-Gehalt des Elektrolyten
und dem Cu-Gehalt des Feinsilbers beobachtet, wie die Abbildung 3.1 zeigt.
Abb. 3.1 – Anstieg des Kupfergehaltes im Feinsilber mit steigender Kupferkonzentration im Silberelektrolyten
reproduziert nach [45]
Zur Vermeidung dieser Verunreinigung ist eine Kontrolle des Cu-Gehaltes im Elektrolyten nötig,
welche entweder im Teilstrom oder im Gesamtelektrolyten durchgeführt werden kann. Zur Kup-
ferentfernung sind verschiedene Maßnahmen möglich [38, 39, 42, 45, 46]. Es ist jedoch dabei
zu beachten, dass der Cu-Gehalt des Elektrolyten nicht zu stark abgesenkt wird, da sonst die
Badspannung und damit der Energiebedarf der Elektrolyse infolge der schlechteren Leitfähigkeit
des Elektrolyten steigen [40].
Palladium ist neben Kupfer ein weiteres kritisches Element hinsichtlich der Verunreinigung des
Feinsilbers. Palladium weist ein ähnliches Standardpotential wie Silber auf, weshalb es zur elektro-
chemischen Mitabscheidung kommen kann. Für das Standard-Elektrodenpotential von Palladium
schwanken die in der Literatur angegeben Werte stark. Wie die nachstehende Übersicht in Tabelle
3.2 zeigt, werden in der Literatur Werte zwischen 0,83 – 0,987 V angegeben.
Tabelle 3.2 – Verschiedene Literaturwerte für das Standardelektrodenpotential von Palladium
E0 (V) ∆E0Pd−E0Ag (mV) Jahr Quelle
0,987 188 1974 [47]
0,952 153 2015 [48]
0,915 116 2007 [49]
0,900 101 1926 [50]
0,831 32 1894 [50]
Der Unterschied im Standardelektrodenpotential zwischen Silber und Palladium fällt demnach
je nach Untersuchung gering (32 mV bzw. 4% bezogen auf Ag) oder sehr deutlich aus (188 mV
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bzw. 24%). Insbesondere für die ermittelten Werte mit sehr hohem Standardelektrodenpotential
kann angenommen werden, dass sich gelöstes Palladium demnach an der Kathode ebenfalls
abscheidet. Infolge dieser Mitabscheidung wird das Feinsilber verunreinigt, sodass eventuell die
Spezifikationen nicht mehr eingehalten werden. Des Weiteren wird durch die Mitabscheidung von
Palladium im Silber Wertmetall aus dem Hüttenkreislauf ausgeschleust, welches nicht vergütet
wird [51]. Das Auflösungsverhalten von Palladium im salpetersauren Silberelektrolyten ist komplex
und unter anderem vom Cu-Gehalt der Anode, dem Palladiumgehalt im Elektrolyten sowie dem
Palladiumgehalt der Silberanode abhängig [46, 51]. Erfolgt im Verlauf der Silberraffination ein
Anstieg der Palladiumkonzentration im Elektrolyten, steigt linear auch der Palladiumgehalt des
Feinsilbers [46]. Bereits 0,3 g/L Palladium im Elektrolyten können zu Palladiumgehalten >75
µ/g im Feinsilber führen [40]. Der genaue Mechanismus der Palladiuminkorporation ist noch
Gegenstand der wissenschaftlichen Diskussion. Verschiedene Untersuchungen zeigten jedoch, dass
eine elektrochemische Mitabscheidung wahrscheinlich nicht Hauptursache der Verunreinigung des
Silbers ist [40, 51], sondern vielmehr der Einbau als feiner Pd-haltiger Schlamm [51].
Die Inkorporation von Palladium im Kathodensilber kann durch folgende Maßnahmen reduziert
werden [4, 40, 41, 46, 51, 52]:
• hohe Silberkonzentration im Betriebselektrolyten für eine Erhöhung der Potentialdifferenz
zwischen Ag und Pd gemäß der Nernst-Gleichung
• Kupfergehalt in der Anode und damit im Anodenschlamm möglichst hoch, um eine Zemen-
tation von Palladium an metallischem Kupfer des Anodenschlamms zu erreichen
• möglichst hoher pH-Wert des Elektrolyten (geringe freie Säure), um eine chemische Lösung
des Palladiums aus dem Anodenschlamm zu vermeiden
• Vermeidung hoher anodischer Stromdichten und damit erhöhter Anodenauflösungspotentiale
• hohe Badzirkulation, um Konzentrationsgefälle im Elektrolyten zu verringern
• Badspannungskontrolle, um Kurzschlüsse schneller zu entdecken
• sorgfältiger Anodenwechsel, um eine Verunreinigung des Bades mit Anodenschlamm zu
vermeiden
• Au/Pd Verhältnis in der Anode größer 10
• Senkung des Au-Gehaltes der Anode, um hohe anodische Polarisationen zu vermeiden [53]
Als Alternative dieser präventiven Maßnahmen zur Palladiumreduktion im Elektrolyten kann auch
aktiv der Palladiumgehalt des Elektrolyten reduziert werden durch:
• Fällung mittels Diacetyldioxim (Bildung von schwerlöslichen PdDMG2)[51]
• Zementation mittels Kupfer zu einer Mischlegierung [54]
• Abtrennung mittels Ionenaustauscher [54]
Viele der o.g. technischen Maßnahmen zur Reduktion der Verunreinigung des Feinsilbers mit
Palladium finden in modernen Silberraffinationselektrolysen Eingang [55].
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Die Verunreinigung des Feinsilbers mit Blei wird in der Literatur kaum beschrieben. Verschiedene
Autoren bemerken jedoch eine signifikante Verunreinigung des Silbers mit Blei [37, 38, 41], sodass
als Grenzgehalte für Blei im Elektrolyten von 5 bis 16 g/L empfohlen werden. Die Verunreinigung
mit Blei erfolgt vermutlich durch die Bildung von unlöslichen Blei(IV)-oxid während der Elektro-
lyse, welches das am Zellboden befindliche Feinsilber verunreinigt [41]. Diesem Umstand kann
durch die Erhöhung der freien Säure begegnet werden oder indem der Bleieintrag in die Elektrolyse
insgesamt reduziert wird.
3.3 Technische Umsetzung durch die Möbius-Elektrolyse
Seit Einführung des Verfahrens Ende des 19. Jahrhunderts findet nahezu ausschließlich ein schwach
salpetersaurer Silbernitratelektrolyt Anwendung. Das System erlaubt jedoch keine kompakte Ab-
scheidung von Silber [5]. Aus diesem Umstand ergeben sich verschiedene Besonderheiten bei der
technischen Umsetzung der Silberraffinationselektrolyse. Die verschiedenen Anlagen zur Elektroraf-
fination von Silber arbeiten auch 120 Jahre nach der Erfindung durch B. Möbius nach demselben
Prinzip. Die nachstehende Abbildung 3.2 zeigt schematisch den Aufbau einer Möbius-Elektrolyse.
Abb. 3.2 – Schematische Darstellung einer Möbiuszelle zur Silberraffination
In der Elektrolysezelle befinden sich mehrfach paarweise vertikal angeordnet, je eine lösliche
Silberanode und jeweils zwei Edelstahl-Kathoden (früher Feinsilber [41] oder Titan [56]). Die
Elektroden sind mittels Kupferquerrahmen und – schienen miteinander verbunden und werden
von einer Gleichstromquelle versorgt. Aufgrund der nicht kompakten Ag-Abscheidung ist eine
klassische Elektrolyse, wie z.B. bei der Kupferraffinationselektrolyse ausgeschlossen. Der kathodi-
sche Silberniederschlag wächst als Nadeln bzw. Dendriten entlang der elektrischen Feldlinien in
Richtung Anode und würde bereits nach kurzer Zeit einen Kurzschluss in der Zelle verursachen.
Um dies zu vermeiden, wird der wenig kompakte kathodische Niederschlag kontinuierlich durch
bewegliche Abstreifer entfernt und fällt zum Boden der Zelle.
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Die Zellen sind in modernen Elektrolysen mit geneigten Bodenflächen ausgestattet, sodass sich
am tiefsten Punkt in der Zelle das Silber sammelt [41, 55]. Historisch erfolgte nach Beendigung
der Anodenreise (32 – 48h) eine manuelle Entfernung der Kristallite mittels Siebschaufeln [41]. In
modernen Anlagen werden die Kristallite täglich über einen Bodenauslass automatisiert entfernt
[55]. Eine häufige Entfernung verringert die chemische Rücklösung des Feinsilbers durch die
Reduktion der im Elektrolyten befindlichen Nitrat-Ionen. Diese Lösereaktion resultiert aus dem
hohen Standardpotential der Reduktionsreaktionen [57]:
NO−3 +3H
++2e−→ HNO2+2H2O E0 =+0,934V (3.3.1)
NO−3 +4H
++3e−→ NO+2H2O E0 =+0,957V (3.3.2)
Diese Reaktionen haben ein höheres Standardpotential als die eigentliche Silberreduktion (E0 = 0,8
V), sodass thermodynamisch bevorzugt die vorgenannten Reaktionen sind. Aufgrund der geringen
freien Säure des Nitrat-Elektrolyten sowie der kinetischen Hemmung der Reaktionen findet die
Nitratreduktion nur geringfügig statt. Die Lösung des metallischen Silbers mittels Nitrat verläuft
dann u.a. nach folgender Gleichung 3.3.3:
NO−3 +4H
++3Ags→ NO+2H2O+3Ag+aq (3.3.3)
Da neben den abgestreiften Silberkristalliten an den Kathoden auch unlöslicher Anodenschlamm
herabfällt und das Feinsilber verunreinigen würde, müssen die Anoden mit speziellen Membranen,
sogenannten Anodensäcken ummantelt werden. In diesen Gewebesäcken sammelt sich der Anoden-
schlamm und kann dann nach Ende der Anodenreise separat gewonnen werden.
Für die Elektrolytzusammensetzung existieren in der Literatur verschiedene Angaben, die sich
insbesondere in der Silberkonzentration unterscheiden. Grundsätzlich ist ein niedriger Silberstock
aus Kostengründen zu bevorzugen. Moderne Anlagen nutzen jedoch höhere Silbergehalte im Elek-
trolyten, um den in Tabelle 3.1, S.26 genannten Verunreinigungen und den im vorigen Kapitel
beschriebenen Verunreinigungsmechanismen des Silbers zu begegnen. Zur wirtschaftlichen Cha-
rakterisierung einer technischen Elektrolyse existieren verschiedene Kennwerte. Hauptsächlich
relevant sind die Stromausbeute H, der spezifische Energiebedarf WS und die spezifische Energie-
ausbeute.
Die Stromausbeute kann sowohl für den anodischen als auch kathodischen Prozess definiert wer-
den und leitet sich aus dem 1. bzw. 2. Faraday’schen Gesetz ab. Sie stellt das Verhältnis aus der
real abgeschiedenen Metallmasse und dem aus dem Faraday-Gesetz theoretisch resultierendem
Niederschlag dar:
H =
real abgeschiedene Masse
theoretisch abgeschiedene Masse
=
mreal
M·I·t
z·F
in % (3.3.4)
Der spezifische Energiebedarf S entspricht der elektrischen Arbeit für die Abscheidung einer
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Masseneinheit Metall und wird maßgeblich durch die Badspannung beeinflusst:
S =
UBad · I
mreal
in Wh/kg (3.3.5)
Aus den vorangegangenen Problemstellungen ergeben sich diverse Anforderungen an die tech-
nische Umsetzung. Die oben stehende Tabelle 3.3 stellt sowohl eine zeitliche Entwicklung der
Elektrolyseparameter als auch eine generelle Übersicht über die Betriebsbedingungen dar.
Tabelle 3.3 – Vergleich verschiedener Elektrolysekenndaten aus der Literatur
Betriebsparameter Elektrolytgehalte
Jahr Quelle ianod ikathod UBad T η Ag HNO3 Cu Pd Pb
(A/m2) (A/m2) (V) (C) (%) (g/L) (g/L) (g/L) (mg/L) (g/L)
1935 [53] 250 1,0 75-90 10,0 950
1951 [41] 460-550 2,0-2,6 40-60 0,5-3,0 50 16
1967 [52] 430 2,5 40 35
1967 [52] 592 2,7 130 2,0 10
1973 [56] 300 2,7 32 150 2,0-6,0 45
1978 [39] 400-500 460-500 1,5-2,1 30-40 0,5-3,0 20-50 20-200
1981 [38] 400 2,5 45 95 50 100 5
1982 [1] 400-500 2,0-2,5 50 10
1983 [43] 450-650 2,5-3,5 40-60 0,5-3,0
1988 [46] 360 335 3,0 45-55 95 60 5 3-5 20 <1
1995 [45] 550-600 100 1 15-50 10-20
1997 [51] 1435 645 1,7-2,3 35-50 150-200 2,5 50-60 277
1997 [58] 95 100
2003 [59] 1000 >98
2006 [55] 1000 2,3-7,0 40-44 130
In Anlehnung an die industriellen Elektrolyseparameter erfolgte im Rahmen dieser Arbeit die
Auswahl der betrachteten Elektrolysebedingungen für eine Untersuchung der Eignung einer me-
thansulfonsauren Elektrolyse zur Silberraffination.
3.4 Einsatz von Additiven zur Verbesserung der
Kathodenqualität
Im Kapitel 2.6.4, S.23 wurde bereits ausführlich die Abscheidung von Metallen und deren Beein-
flussung durch Zugabe von Additiven beschrieben. Aufgrund der einstufigen Reduktion von Silber
Ag → Ag+ existieren keine stabilisierbaren Intermediate, wie es beispielsweise bei Kupfer durch
das Kupfer(I)-Ion der Fall ist [60]. Daher muss die Elektrokristallisation von Silber durch andere
Mechanismen, wie Komplexbildung oder Adsorption von Additiven auf der Metalloberfläche mani-
puliert werden. Generell ist die Abscheidung von Silber schwierig mittels Additiven beeinflussbar
[61]. Die umfangreichste Arbeit zum Thema Additive bei der elektrolytischen Silberabscheidung
im nitratsauren System wurde durch Taft et al. [61] durchgeführt. Aus der Studie ist besonders
der positive Einfluss von Valeriansäure, Milchsäure, Methylenblau, Bernsteinsäure, Benzilsäure,
Natriumacetat und Eisen(II)-sufat auf die Ausbildung eines kompakten kathodischen Niederschlags
hervorzuheben. Die Autoren gehen demnach primär von einer Beeinflussung der Abscheidung
durch eine Adsorption der zugegeben Additive aus. Die Abscheidung von Silber lässt sich des
Weiteren insbesondere durch Thiolverbindungen beeinflussen. Als interessante Additive dieser
Gruppe gelten Mercaptoalkansulfonsäuren [62, 63], 2-Mercaptopyridin [64], Thiodiglycol [65] und
Mercaptothioazolin [65]. Die Wirkmechanismen dieser Additivgruppen sind weitgehend ungeklärt.
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Grundsätzlich können diese Verbindungen das abzuscheidende Metallion komplexieren, an der
Kathodenoberfläche adsorbiert werden und/oder spezifisch an Orten hoher Feldstärke (Dendriten,
Ecken, Kanten) adsorbiert werden [65]. Im Fall des Additives Thioharnstoff existieren Untersuchun-
gen zum Wirkmechanismus bei der Silberkristallisation. Demnach führt dessen starke Adsorption
an der Elektrodenoberfläche zur Veränderung des Abscheideverhaltens hin zu glatten Oberflächen.
[32, 60, 66, 67] Neben der Verwendung reaktiver Thiolverbindungen finden außerdem organische
Makromoleküle bei der Abscheidung von Silber Einsatz. Insbesondere Ligninsulfonatsalze stellen
demnach einen wesentlichen Badzusatz nicht nur für die galvanische Abscheidung von Silber son-
dern auch für die Möbiuselektrolyse dar [41]. Außer den Ligninen werden weiterhin Gelatine und
Gummi Arabicum häufig in der Metallelektrolyse als Additive eingesetzt und wurden hinsichtlich
ihres Einflusses auf die Abscheidung untersucht. Für das klassische nitratsaure System konnte Taft
et al. [61] eine Veränderung des Metallniederschlags bei Einsatz hoher Konzentrationen der o.g.
Additive beobachten. Insbesondere für den Einsatz von Anionen, wie Halogeniden, Thiosulfat
und Isethionat [68] gibt es zahlreiche Verweise in der Literatur auf eine katalysierende Wirkung
hinsichtlich des Elektronentransfers [33]. Im Rahmen der durchgeführten Untersuchungen wird der
Einfluss dieser Additive auf die Abscheidung ebenfalls charakterisiert.
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4 Präzisierung der Aufgabenstellung
Der Einsatz methansulfonsaurer Elektrolyte hat bei der Abscheidung von Silber zu einer un-
erwarteten Änderung im Abscheidungsverhalten bei der Elektrolyse geführt. Stelter et al. [6]
konnten zeigen, dass die Abscheidung von Kupfer und Silber aus methansulfonsauren Lösungen
der Metallsalze zu kompakten, glatten kathodischen Niederschlägen führt, ohne dass eine separa-
te Zudosierung von Additiven nötig ist. Die Untersuchungen zeigten zudem, dass insbesondere
für die Abscheidung von Kupfer vergleichbare Elektrolysekennwerte im Vergleich zur schwe-
felsauren technischen Kupferraffinationselektrolyse erreicht werden. Abbildungen 4.1a bis 4.1c
zeigen die Abscheidungsergebnisse bei Einsatz von 1 M Ag-Lösungen bestehend aus AgNO3
und AgCH3SO3 sowie Mischungen der beiden Salze. Alle Abscheidungen wurden bei konstanter
Gesamt-Säurestärke durchgeführt.
(a) Silberabscheidung in 1 M AgNO3 und
1 M HNO3
(b) 0,95 M AgNO3, 0,05 M AgCH3SO3,
0,95 M HNO3, 0,05 M CH3SO3H
(c) 1 M AgCH3SO3 und 1 M CH3SO3H
Die Klärung der Ursache für eine Veränderung des Abscheidungsverhaltens bei Einsatz der unter-
schiedlichen Elektrolytsysteme war ein Schwerpunkt der durchgeführten Untersuchungen. Darüber
hinaus erfolgte die Beurteilung hinsichtlich der Eignung eines methansulfonsauren Abscheidungs-
elektrolyten zum Einsatz in der elektrolytischen Silberraffination.
Ausgehend von den Beschreibungen von Fischer [25] und Winand [27], konnte als mögliche
Ursache für die Veränderung des Abscheidungsmechanismus eine verstärkte Inhibition infolge der
Veränderung des Metallsalzes, aus welchem die Kristallisation stattfindet, vermutet werden. Ziel der
Charakterisierung der Silberabscheidung aus Methansulfonsäure war daher zunächst eine prinzipiel-
le Betrachtung der Abscheidungskinetik mittels linear-sweep Voltammetrie und Zyklovoltammetrie.
Im nächsten Schritt wurden die Diffusionskoeffizienten von Silber im methansulfonsauren und
im nitratsauren System bestimmt, um eine mögliche Komplexierung von Silber im erstgenannten
System zu detektieren. Ausgehend von Abscheidungsversuchen erfolgte zudem eine Untersuchung
des Keimbildungsverhaltens von Silber in den beiden Systemen. Aus den gewonnen Erkenntnissen
konnte eine Hypothese zur Ursache der Veränderung der Abscheidungsart abgeleitet werden.
Der aufgezeigte Stand der Technik der Silberraffination nach dem Möbiusverfahren ist ein seit
120 Jahren kontinuierlich verbesserter Prozess, der sich durch seine hohe Raum-Zeit-Ausbeute,
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eine hohe Qualität des erzeugten Feinsilbers und seinem robusten Parameterfeld bewährt hat. Der
Möbiusprozess weist aber folgende Nachteile auf:
• Hohe Badspannung durch schlecht leitfähigen, säurearmen Elektrolyten und einen damit
einhergehenden hohen spezifischen Energiebedarf bei der Silberraffination
• Chemische Rücklösung der Silberkristallite durch Reduktion des freien Nitrats
• Aufwendige Zellkonstruktion durch Abstreifer, Anodensackwäsche und Silberkristallitentfer-
nung
• Unzureichend flexibel gegenüber einer steigenden Heterogenität der Einsatzmaterialien,
besonders im Sekundärbereich
• Erzeugung großer Mengen nitrathaltiger industrieller Abwässer
Aus den genannten Überlegungen ist die Entwicklung einer Verfahrensalternative zur elektrolyti-
schen Aufreinigung von Silber sowohl aus wissenschaftlicher als auch technischer Sicht relevant.
Ein alternatives Raffinationsverfahren für Silber aus methansulfonsaurer Lösung muss folgende
Ziele erreichen:
• Erreichen einer maximalen Verunreinigungskonzentration von 100 µg/g (Grade 99.99 Silver)
mit Ag (min.) 99,99 %, Bi (max.) 5 µg/g, Cu (max.) 100 µg/g, Fe, Pd, Pb (max.) 10 µg/g,
Se, Te (max.)5 µg/g [37]
• Stabiler Verlauf der Elektrolyse ohne Anodenpassivierung oder Kurzschlüsse
• Hohe Qualität der kompakten kathodischen Abscheidung
Die Untersuchungen zur Durchführung einer Silberelektrolyse im methansulfonsauren Elektro-
lytsystem wurden an die derzeit technisch angewandten Parameter angelehnt. Dies beinhaltete
insbesondere die Wahl der Silberkonzentration, Elektrolysedauern, Anodenzusammensetzung sowie
den applizierten Stromdichten.
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5 Experimentelle Charakterisierung des
Systems
5.1 Beschreibung der Silberabscheidung aus
Silbermethansulfonat
5.1.1 Angewandte Messmethoden
Es erfolgt die Anwendung einer Vielzahl unterschiedlicher Messmethoden zur Charakterisierung der
Silberabscheidung aus wässriger Lösung. Eine detaillierte Beschreibung der Auswertungsmethoden
findet sich im jeweiligen Kapitel. Konkret werden folgende Schwerpunkte charakterisiert:
• Beschreibung der Abscheidungskinetik
• Messung der Silberdiffusionskoeffizienten
• Charakterisierung der Kristallisation
Die dafür notwendigen unterschiedlichen Messmethoden erfordern jeweils eigene Versuchsauf-
bauten und Messapparaturen. Zur besseren Übersicht sind alle wesentlichen Parameter in der
nachfolgenden Tabelle 5.1 zusammengefasst.
Tabelle 5.1 – Eingesetzte Untersuchungsmethoden mit wesentlichen Versuchsparametern
Abscheidungskinetik Messung Silber-Diffusionskoeffizient Keimbildungsuntersuchungen
Experiment Linear-Sweep
Voltammetrie
Zyklo-
voltammetrie
Rotierende
Scheiben-elektrode
Cottrell Chrono-
Amperometrie
Coulometrische
Abscheidungen
Kathoden-
material
Ag Pt Pt/Ag Pt Pt 1.4301 (Stahl)
AElektrode
(cm2)
490,87 0,17 0,17 0,17 0,17 490,87
Anoden-
material
Ag Pt Ag Ag Pt Ag
Referenz-
elektrode
Ag Hg2SO4/Ag Hg2SO4 Ag Hg2SO4/Ag Hg2SO4
Potential-
bereich
0- -500mV +500- -
300mV
0- -250mV -100- -350mV -100- -350mV -100A/m2 bei
1C, 10C, 100C
T(◦C) 25 25 25 25 25 25
cAg
(mol/L)
1 0,01 0,01 0,01 0,01 1
pH 0 - 4 0 - 4 2 - 4 0 - 4 0 - 4 0, 1
Leitsalz -/- 0,2M K+ 0,2M K+ 0,2M K+ 0,2M K+ -/-
Sonstiges keine Zwangs-
konvektion
keine Zwangs-
konvektion
Rotator 200-
2700rpm, Ar-
Schutzgas
keine Zwangs-
konvektion,
Ar-Schutzgas
keine Zwangs-
konvektion,
Ar-Schutzgas
Magnetrührer,
200rpm
Messgerät Zennium IM6 Zennium IM6,
OGF500
Zennium IM6 OGF500 OGF500 OGF500
Für die elektrochemischen Messungen wurden die Geräte Zennium IM6 der Firma Zahner und
OGF500 der Firma Origalys eingesetzt. Die Rotationseinheit für die Durchführung der Versuche
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mit rotierender Scheibenelektrode stammt von der Firma Princeton Applied Research. Referenzelek-
troden wurden entweder selbst gefertigt (Silberdraht) oder von der Firma Sensortechnik Meinsberg
bezogen.
5.1.2 Experimentelle Vorgehensweise
5.1.2.1 Versuchsdurchführung
Für die verschiedenen Methoden zur Abscheidungscharakterisierung wurden grundsätzlich drei
verschiedene Versuchsaufbauten eingesetzt. Diese sind nachstehend gezeigt.
Für die linear-sweep Voltammetrie, die Zyklovoltammetrie und die coulometrischen Abschei-
dungsversuche wurde eine einfache Drei-Elektroden-Anordnung eingesetzt, wie sie prinzipiell in
Abbildung 5.1 gezeigt ist.
Abb. 5.1 – Versuchsanlage linear-sweep Voltammetrie
1. Arbeitselektrode (Ag / Edel-
stahl / Pt)
2. Referenzelektrode (Ag oder
Hg2SO4)
3. Anode (Ag oder Pt)
4. Magnetrührer
5. Thermostat
6. Galvanostat / Potentiostat
Als Arbeitselektrode diente zum einen Silber (linear-sweep Voltammetrie), Platin (Zyklovoltam-
metrie) und zum anderen rostfreier Edelstahl (coulometrische Abscheidungen). Der Einsatz von
Edelstahl erfolgte, um möglichst die Bedingungen einer technischen Elektrolyse abzubilden.
Alle Ag- und Edelstahlelektroden wurden selbst hergestellt. Dazu wurden 4 N-Ag-Granalien (Fa.
Heraeus) eingeschmolzen und in einer Kokille erstarrt. Nach Erkalten wurden die Gusskörper auf
einen Durchmesser von 25 mm abgedreht, kontaktiert und in Epoxidharz eingebettet. Anschließend
wurde die Elektrode geschliffen und bis auf eine Rauheit von 1 µm mittels Diamantsuspension
automatisch poliert (Fa. Struers, Gerät Rotapol). Die Elektroden wurden anschließend mit Ethanol
im Ultraschallbad gereinigt, mit deionisiertem Wasser gespült und getrocknet. Als Gegenelektrode
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dienten Anoden aus 4 N-Ag (Fa. Heraeus) für die linear-sweep Voltammetrie und die coulome-
trischen Abscheidungsversuche. Im Fall der Zyklovoltammetrie wurde als Gegenelektrode ein
Platinblech (1 cm2, Firma Sensortechnik Meinsberg) und als Arbeitselektrode ebenfalls eine Platin-
elektrode mit einem Durchmesser von 4,7 mm verwendet. Die Beschreibung der Herstellung der
eingesetzten Elektrolyte erfolgt unter Punkt 5.1.2.2.
Für die linear-sweep Voltammetrie existieren zwei unterschiedliche Verfahrensweisen. Bei einer
potentiostatischen Messung wird an der Arbeitselektrode (hier stets die Kathode) die aus einem an-
gelegten äußeren Potential (bezüglich der Referenzelektrode) resultierende Stromstärke gemessen.
Das äußere Potential der Arbeitselektrode wird mit einem Potentiostaten in Bezug zu einer Refe-
renzelektrode eingestellt. In den Untersuchungen wurde als Referenzelektrode in der Regel ein in
einer Luggin-Kapillare befindlicher reiner Silberdraht eingesetzt. Der Einsatz einer materialeigenen
Elektrode bietet den Vorteil, dass das gemessene oder angelegte Potential nicht umgerechnet werden
muss sondern direkt der kathodischen Polarisation entspricht. Zudem kann eine Kontamination des
Elektrolyten mit Elektrolytflüssigkeit aus der Referenzelektrode ausgeschlossen werden. Während
der Messung wurde ausgehend vom stromlosen Ruhepotential schrittweise das angelegte Potential
zur Untersuchung der Kathodenreaktion verkleinert. Bei den durchgeführten Messungen betrug die
Schrittweite 1 mV/s in negative Potentialrichtung.
Die zweite Verfahrensweise der linear-sweep Voltammetrie basiert auf einer galvanostatischen
Messung. Dabei wird die Veränderung des Elektrodenpotentials der Kathode bezüglich der Refe-
renzelektrode bei Erhöhung der kathodischen Stromstärke gemessen. Die kathodische Stromstärke
wird durch den angeschlossenen Galvanostat appliziert.
Zur besseren Vergleichbarkeit wird die angelegte Stromstärke bei beiden Methoden stets als Strom-
dichte angegeben, indem durch die ursprüngliche geometrische Elektrodenfläche dividiert wird.
Die Schrittweite wurde für die galvanostatischen Messungen mit 1 A/m2 gewählt.
Der Anschluss der Elektroden erfolgte stets mittels doppelt geschirmter Koaxialkabel. Vor Beginn
der Messung wurde in allen Untersuchungen stets 300 s das Ruhepotential aufgenommen und die
aufgenommenen Messwerte anschließend um diesen Wert korrigiert. Das Ruhepotential Silber-
draht gegen Silberelektrode betrug im Idealfall 0 mV. Erreichte das Ruhepotential bei Einsatz der
Silberkathode einen Wert größer 5 mV (gegen Silber), wurde das Experiment unterbrochen, die
Elektroden gereinigt und geschliffen, der Elektrolyt verworfen und der Versuch erneut mit der
Ruhepotentialmessung gestartet. Während der Aufnahme des Ruhepotentials und zwischen den
Messungen erfolgte eine Durchmischung des Elektrolyten bei 300 rpm, während der Messung
wurde der Elektrolyt nicht aktiv durchmischt.
Die zyklische Voltammetrie ist eine Methode, bei der ebenfalls die Veränderung der Stromstärke
bei Applikation eines Elektrodenpotentials an der Arbeitselektrode gemessen wird. Die Methode
unterscheidet sich jedoch derart, dass das angelegte Elektrodenpotential zwischen zwei Grenz-
werten mehrfach wandert. Dadurch ergibt sich ein doppelt-dreieckiger Verlauf für das angelegte
Potential (in anodische und kathodische Potentialrichtung). Die Messung startet ausgehend vom
Ruhepotential in positive oder negative Richtung. Bei Erreichen eines vorher definierten Grenz-
wertes wird die Richtung der Potentialänderung umgekehrt. Das mehrfache Pendeln zwischen den
beiden Potentialextrema resultiert in der Aufzeichnung eines Zyklovoltammogramms. Die zyklische
Voltammetrie ist eine häufig angewandte Methode zur Untersuchung von Elektrodenprozessen, da
sie die Möglichkeit bietet, eine Vielzahl von Informationen über den Elektrodenprozess aus einem
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Versuch abzuleiten. Eine umfangreiche Darstellung des Verfahrens und der Auswertung ist in [7]
gegeben. Im vorliegenden Fall erfolgte die Aufnahme der Zyklovoltammogramme auf einer polier-
ten Platinoberfläche in einem ungerührten Elektrolyten. Als Referenzelektroden dienten entweder
eine Quecksilbersulfatelektrode oder ein Silberdraht. Alle angegebenen Polarisationswerte wurden
um das Ruhepotential (Platinelektrode gegen Quecksilbersulfatelektrode) korrigiert und sind damit
direkt vergleichbar. Die coulometrischen Abscheidungen dienten der Charakterisierung der katho-
dischen Silberniederschläge nach Abscheidung bestimmter Silbermengen (ladungskontrolliert) bei
einer Stromdichte von 50 A/m2 auf poliertem Edelstahl. Es wurde die Abscheidung sowohl im sal-
petersauren als auch methansulfonsauren System sowie Mischungen der beiden Systeme bei einer
konstanten Silberkonzentration von 1 mol/L Ag untersucht. Es erfolgte zudem eine Untersuchung
des pH-Einflusses im Bereich von null bis drei auf die Abscheidung von Silber. Nach erfolgter
Abscheidung wurden die Elektroden entnommen, mit deionisiertem Wasser gespült und getrocknet.
Die optische Auswertung erfolgte in einem umgekehrten Auflichtmikroskop (Neophot Fa. Zeiss)
mit einer digitalen Auswertelösung (Kamera DP26, Fa. Olympus). Es wurden bei verschiedenen
Vergrößerungen Aufnahmen von den Kristalliten angefertigt. Für die Analyse der Anzahl und der
Größe der Kristallite in den aufgenommenen Fotografien der Metallniederschläge wurden stets
Aufnahmen mit derselben Vergrößerung (50x) verwendet. Die Bestimmung der Kristallitanzahl
erfolgte mittels grauwertbasierter-Schwellenwertanalyse in einem definierten rechteckigen Bereich.
Abbildung 5.2 zeigt exemplarisch eine solche Aufnahme.
Abb. 5.2 – Lichtmikroskopische Aufnahme, 50x-Vergrößerung, Silberkristallite zur Auswertung rot eingefärbt
Neben den Einsatz ungerührter und gerührter stationärer Systeme wurde zur Bestimmung des
Silber-Diffusionskoeffizienten auch eine rotierende Elektrode eingesetzt. Der Versuchsaufbau ist
schematisch in Abbildung 5.3 gezeigt. Als Besonderheit tritt bei dem Verfahren auf, dass die
hydrodynamischen Bedingungen vor der Elektrode infolge der erzwungenen Konvektion durch die
Rotation sehr konstant eingestellt werden können.
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Abb. 5.3 – Versuchsanlage rotierende Scheibenelektrode
1. Elektromotor und Schleif-
kontakte
2. Kathode (Platin / Silber)
3. Doppelwandgefäß
4. Luggin-Kapillare
5. Gegenelektrode (Pt)
6. Referenzelektrode (Ag oder
Hg2SO4)
7. Potentiostat (Fa. Zahner,
Zennium IM6)
Die elektrochemischen Messungen wurden ebenfalls potentiodynamisch in Form einer Drei-
Elektrodenmessung durchgeführt. Das Elektrodenpotential der Arbeitselektrode wurde schrittweise
in negative Richtung verändert und die resultierende Stromstärke gemessen. Der gesamte Aufbau
befand sich in einem Doppelwandgefäß, welches kontinuierlich mit Argon gespült und mit einem
Thermostaten temperiert wurde. Die eingesetzten Elektrolyte wurden vor Versuchsbeginn in dem
Gefäß entgast und temperiert. Der Einsatz von Schutzgas erfolgte in den ersten Versuchsreihen, da
verschiedene Autoren [69] auf eine Verfälschung der Messergebnisse durch anwesenden Sauer-
stoff im Elektrolyten hinwiesen. Ein Vergleich der aufgenommenen Kurven konnte jedoch keinen
Einfluss der Atmosphäre auf das Messergebnis sichtbar machen. Das Elektrolytvolumen betrug
für alle Messungen 0,15 L. Die Arbeitselektroden bestanden wahlweise aus Silber (Durchmesser
5 mm) oder Platin (Durchmesser 4,7 mm), wobei die Elektroden vor jeder Messreihe poliert und
mit Ethanol und deionisiertem Wasser gereinigt wurden. Es wurden unterschiedliche Rotationsge-
schwindigkeiten zwischen 200 und 2700 rpm eingestellt. Die Kontaktierung der Arbeitselektrode
erfolgt unterhalb des Elektromotors mittels Graphit-Schleifkontakten.
Für die Cottrell-Messungen und Keimbildungsuntersuchungen wurde ein ähnlicher Versuchsaufbau
wie in Abbildung 5.3 verwendet. Es wurde dasselbe Doppelwandgefäß und auch dieselbe Platin-
elektrode genutzt. Elektrolytvolumen, Temperierung und Schutzgasbehandlung der Lösung sind
analog zur vorher beschriebenen Methode. Die Rotationseinheit wurde entfernt und die Elektrode
direkt kontaktiert. Im Unterschied zur rotierenden Scheibenelektrode wurde bei den Messungen die
Stromstärke nach Anlegen eines definierten Abscheidungspotentials gemessen. Es ergaben sich
infolge der Metallabscheidung charakteristische Strom-Zeit-Transienten, welche in den folgenden
Kapiteln ausführlich beschrieben werden. Die Messungen wurden mit einem Potentiostaten der Fa.
OrigaLys (OGF500) durchgeführt, es erfolgte keine Zwangskonvektion der Lösung.
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5.1.2.2 Eingesetzte Elektrolyte
Zur Charakterisierung der Abscheidung wurden grundsätzlich die unterschiedlichen Silberkonzen-
trationen 10 mmol/L und 1 mol/L in den Systemen Ag-HNO3 bzw. Ag-CH3SO3H betrachtet. Eine
Ausnahme bildet die Versuchsreihe zur Messung des Einflusses der Silberkonzentration auf die
Polarisation mit linear-sweep Voltammetrie. Hierbei erfolgte eine Variation der Ag-Konzentration
im Bereich von 46 mmol/L (5 g/L) bis 927 mmol/L (100 g/L). Bei den Messungen in silberarmen
Lösungen (10 mmol/L Ag) wurde stets zur Reduzierung der Elektromigration das entsprechen-
de Kaliumsalz der Säure als Leitsalz mit einer Konzentration von 0,2 mol/L K+ eingesetzt. Die
niedrigen Silberkonzentrationen dienten insbesondere zur annähernden Einstellung der Gültigkeit
aAg ≈ cAg. Des Weiteren konnte durch die niedrigen Silberkonzentrationen die Grenzstromdichte
von Silber in einfach messtechnisch zu erfassenden Größenordnungen reduziert werden.
Für niedrig konzentrierte Lösungen fanden AgCH3SO3 und AgNO3 –Salze (Fa. Merck bzw. Sigma
Aldrich, Reinheit > 99,99 %) Einsatz. Höherkonzentrierte Lösungen wurden im Fall der nitratsauren
Systeme ebenfalls aus dem entsprechendem Salz hergestellt, die methansulfonsauren Lösungen
wurden durch Lösen von Silber(I)-oxid (Fa. Saxonia Edelmetalle, technische Qualität) in Me-
thansulfonsäure (Fa. Merck, 70 %, zur Synthese) erzeugt. Alle Lösungen wurden stets mittels
potentiometrischer Titration auf den Silbergehalt überprüft. Bei Einsatz von 1 mol/L Ag-Lösungen
wurde auf die Zugabe von Leitsalz verzichtet.
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5.1.3 Charakterisierung der Abscheidungskinetik
5.1.3.1 Linear-Sweep Voltammetrie
Eine einfache Methodik zur Charakterisierung der Abscheidungskinetik ist die Aufnahme soge-
nannter Stromdichte-Potentialkurven. Das Messprinzip beruht auf einer schrittweisen Erhöhung
der kathodischen Polarisation bezogen auf eine Referenzelektrode unter gleichzeitiger Ermittlung
des fließenden kathodischen Stroms. Im Gegensatz zur Zyklovoltammetrie erfolgt die Veränderung
der Polarisation in kleinen Schritten, hier 1 mV/s. Der Kurvenverlauf gibt Aufschluss, inwieweit
eine Abscheidung gehemmt oder katalysiert wird. Für das System Nitrat – und Methansulfonat
sind Stromdichte-Potentialkurven vergleichend für die Abscheidung in einer 1 M-Ag Lösung in der
Abbildung 5.4 dargestellt. Aus der Abbildung sind drei grundlegende Sachverhalte ableitbar:
Abb. 5.4 – Stromdichte-Potentialkurve für potentiostatischen Scan, 1 mV/s, T=298 K, verschiedene freie Säuregehalte,
1 M-Ag, Silberreferenzelektrode, Abscheidung auf Silber, ruhender Elektrolyt
1. Das Abscheidungspotential ist im System Ag-CH3SO3H um ca. 10 mV elektronegativer als
im System Ag-HNO3.
2. Die gesamte Abscheidung im System Ag-CH3SO3H ist im Vergleich zum System Ag-HNO3
stärker gehemmt.
3. Eine Erhöhung der Säurekonzentration senkt in beiden Elektrolytsystemen das Abschei-
dungspotential und wirkt somit depolarisierend.
Die Ergebnisse haben sich auch für eine mittlere Säurekonzentration von 0,1 M (pH 1) bestätigt.
Die zunehmend depolarisierende Wirkung mit steigender Anionenkonzentration beobachteten auch
Vereecken et al. für das System Ag-HNO3 bei der Abscheidung auf polykristallinem Silber [31].
Mithilfe der im Kapitel 2.5, S. 13 beschriebenen Gesetzmäßigkeiten kann aus den aufgenommenen
Stromdichte-Potentialkurven die Austauschstromdichte und der Durchtrittsfaktor bestimmt werden.
Die Ermittlung der Austauschstromdichten ist in nachstehender Abbildung 5.5 illustriert.
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Abb. 5.5 – Ermittlung der Austauschstromdichte und des Durchtrittsfaktors aus der Auftragung der kathodischen
Polarisation über die logarithmische kathodische Stromdichte für 1 M Ag, 1 M HNO3 bzw. 1M CH3SO3H
Die Austauschstromdichte und der Durchtrittsfaktor wurden im System Ag-CH3SO3H und Ag-
HNO3 in 1 M Silberlösungen mit unterschiedlichen Säurestärken (0,001 M, 0,1 M und 1 M)
ermittelt. Dazu erfolgte die Auswertung des Tafelanstieges für den linearen Bereich der η (ln|j|)-
Kurve im Bereich von ca. -50 bis -100 mV. Die Ergebnisse sind in der nachstehenden Tabelle
zusammengefasst.
Tabelle 5.2 – Ermittelte Austauschstromdichten und Durchtrittsfaktoren
pH Elektrolyt-
system
Austauschstromdichte
(A/m2)
Durchtrittsfaktor
α
Abweichung α
CH3SO3H - HNO3
0
CH3SO3H 897 ± 114 0,75 ± 0,01 7-10%
HNO3 1.617 ± 129 0,69 ± 0,00
1
CH3SO3H 858 ± 48 0,77 ± 0,00 7-12%
HNO3 647 ± 5 0,71 ± 0,02
3
CH3SO3H 114 ± 30 0,62 ± 0,01 0-10%
HNO3 231 ± 110 0,59 ± 0,04
Es ist zu erkennen, dass für alle ermittelten Messwerte die Austauschstromdichte für Ag aus Ag-
CH3SO3H kleiner ist als für Ag-HNO3, der Austauschvorgang demnach im erstgenannten System
stärker gehemmt ist. Die Durchtrittsfaktoren der Abscheidung von Ag-CH3SO3H weisen tendenziell
stets etwas größere Werte auf, sodass von einer geringeren Abhängigkeit der Reduktionsrate
(Stromdichte) von der angelegten Überspannung für das Ag-CH3SO3H-System auszugehen ist.
Vielstich et al. [10, S.171] geben für eine 1 M AgClO4 mit einer freien Säure von 1 M HClO4
einen Wert für die Austauschstromdichte von jAg = 13.400 A/m2 und einen Durchtrittsfaktor
von 0,65 an. Dieser liegt nahezu um den Faktor 10 höher als bei den in dieser Untersuchung
ermittelten Werten. Die veröffentlichten Werte streuen jedoch zum Teil stark, so bestimmten
Experimentelle Charakterisierung des Systems 43
Mehl et al. [26] die Austauschstromdichte für eine 0,1 M Ag-1 M HClO4 Lösung mit 700 A/m2.
Gerischer et al. [70] ermittelte für dasselbe System eine Austauschstromdichte von 45.000 A/m2
(0,1 M Ag-1 M HClO4). Aufgrund der großen Streuung der Messwerte sollten die hier ermittelten
Austauschstromdichten nur qualitativ bewertet werden. Tabelle 5.3 fasst verschiedene Literaturwerte
für die Ag-Austauschstromdichte kurz zusammen.
Tabelle 5.3 – Zusammenfassung verschiedener Literaturwerte für die Austauschstromdichte von Silber unter Angabe
des verwendeten Elektrolyten
Ermittelte j0 (A/m2) Elektrolyt Quelle (A/m2)
0,9 1 M AgNO3+1 M HNO3 [31]
1,6 1 M AgNO3+6 M HNO3 [31]
10-100 0,1 M AgClO4 [70]
260 0,5 M AgNO3+100 g/L NaNO3 [24]
1.500 0,001 M AgNO3+1 M HClO4 [10, 18]
2.000 - 18.000 0,354 M AgClO4+1 M HClO4 [71]
13.400 1M Ag [10]
24.000 1 M AgNO3+1 M HClO4 [18]
Zur Untersuchung des Einflusses der Silberkonzentration der Lösung auf die Abscheidung erfolgte
die Aufnahme von linear-sweep Voltammogrammen unter Variation der Silberkonzentration. Die
Säurekonzentration (1,35 M CH3SO3H) und die Temperatur (298 K) wurden bei diesen Versuchen
konstant gehalten. Aus der nachstehenden Abbildung 5.6 ist deutlich der depolarisierende Einfluss
mit steigender Silberkonzentration erkennbar. Die Versuche wurden galvanodynamisch durchge-
führt. Auf die Zugabe von Leitsalz wurde aufgrund der hohen freien Säure- und Silberkonzentration
verzichtet.
Abb. 5.6 – Einfluss der Silberionenkonzentration bei konstanter Säurestärke auf den Verlauf der Stromdichte-
Potentialkurve, galvanostatischer Scan mit 1 A/m2s, 1,35 M freie Säure
Die Autoren Gerischer et al. [18, 30] und Mehl et al. [26] verweisen in ihren Untersuchungen darauf,
dass im System Ag-Perchlorsäure der Gittereinbau und nicht die Durchtrittsreaktion der Silberionen
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als geschwindigkeitsbestimmender Schritt angesehen werden kann. Auch für die Abscheidung im
System Ag-CH3SO3H ist ein signifikanter Einfluss der Adatom-Oberflächenkonzentration auf die
Polarisation zu vermuten. Des Weiteren beschreibt Gerischer, dass die Adatom-Oberflächenkonzentration
stark von der Silberionenkonzentration im Elektrolyten abhängt. Die deutliche depolarisierende Wir-
kung einer erhöhten Silberkonzentration auf die Abscheidung kann demnach wahrscheinlich aus der
Beeinflussung des geschwindigkeitsbestimmenden Schrittes bei der Abscheidung der Ag-Adatom
Konzentration resultieren. Die Autoren Hills et al. [72] konnten zudem eine deutliche Abhängigkeit
der Austauschstromdichte von der Silberkonzentration des Elektrolyten feststellen, sodass der
Ladungsdurchtritt mit steigender Silberkonzentration weniger gehemmt wird. Die Untersuchungen
des Systems Ag-CH3SO3H und Ag-HNO3 mittels linear-sweep Voltammetrie lassen sich wie folgt
zusammenfassen:
1. Die Abscheidungspolarisation ist im System Ag-CH3SO3H höher als bei Ag-HNO3.
2. Die Austauschstromdichte im System Ag-HNO3 nimmt einen annähernd doppelt so großen
Wert ein, wie im System Ag-CH3SO3H.
3. Die Erhöhung der Silberkonzentration senkt die Abscheidungspolarisation im System Ag-
CH3SO3H.
Die Erhöhung der Abscheidungspolarisation und eine gleichzeitig einhergehende Senkung der
Austauschstromdichte können in einer geringeren Deformierbarkeit der Methansulfonat-Ionen
begründet sein, welche den Ladungsdurchtritt im Vergleich zum Nitratsystem indirekt behindern.
Im Fall der Nitrat-Ionen kann demnach von einer zumindest partiellen Verdrängung der Lösungsmit-
telmoleküle (Wasser) von der Kathodenoberfläche und der damit einhergehenden Veränderung der
Doppelschicht ausgegangen werden. Die Nitrat-Ionen weisen eine hohe Adsorbierbarkeit auf und
können so die Doppelschicht und damit den Reduktionsvorgang der Silberionen beeinflussen. Folgt
man dieser Überlegung, kann angenommen werden, dass im methansulfonsauren Elektrolyten die
Methansulfonat-Anionen im Gegensatz dazu nicht auf der Kathodenoberfläche adsorbiert vorliegen,
sondern sich vielmehr im Bereich der äußeren Helmholtzschicht befinden. Die Kathodenoberfläche
ist gemäß dieser Überlegung stärker von den Lösungsmittelmolekülen (Wasser) belegt, welche den
Entladungsvorgang im Gegensatz zu adsorbierten Nitrat-Ionen nicht katalysieren.
Des Weiteren kann die erhöhte Abscheidungspolarisation im System Ag-CH3SO3H auch aus ei-
ner Veränderung der Kristallisationspolarisation resultieren. Für das System Silber-Perchlorsäure
konnte in [25] gezeigt werden, dass ein im Vergleich zum Nitratsystem höheres Abscheidungs-
potential aus Perchlorsäure vorrangig nicht aus einer Hemmung der Durchtrittsreaktion resultiert,
sondern vielmehr auf eine Konzentrationspolarisation der Silber-Adatome beim Gitteraufbau und
der Keimbildung zurückzuführen ist. Die Untersuchung der Keimbildung erfolgte ebenfalls im
Rahmen dieser Arbeit und ist in nachstehenden Kapiteln dargestellt.
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5.1.3.2 Zyklovoltammetrie
Im Rahmen der Charakterisierung der Abscheidung erfolgte die Aufnahme von Zyklovoltammo-
grammen für das System Ag−HNO3 und Ag−CH3SO3H. Dabei wurden die Säurestärke und
die Vorschubgeschwindigkeit zwischen 20 und 120 mV/s variiert, wobei die Silberkonzentration
unverändert 0,01 mol/L bei allen Versuchen betrug. Aus den Zyklovoltammogrammen können
verschiedene Informationen gewonnen werden:
• Stromdichteminimum zur Ermittlung des Diffusionskoeffizienten
• Abscheidungspotential
• Reversibilität der Reaktion
Die gewonnenen Versuchsergebnisse sind in Abbildung 5.7 für Ag-HNO3 und in Abbildung 5.8 für
Ag-CH3SO3H bei einer freien Säurekonzentration von 1 mol/L dargestellt.
Abb. 5.7 – Zyklovoltagramme für unterschiedliche Vorschubgeschwindigkeiten, cAg 0,01 mol/L, 1 mol/L HNO3,
Referenz Hg2SO4, cK+ 0,2 mol/L, Arbeitselektrode Pt
Insgesamt zeigen die Versuche keine Auffälligkeiten im Scan bzw. besondere Peaks, die auf eine
weitere Oxidation bzw. Reduktionsreaktion des Lösungsmittels im untersuchten Potentialbereich
schließen lassen.
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Abb. 5.8 – Zyklovoltagramme für unterschiedliche Vorschubgeschwindigkeiten, cAg 0,01 mol/L, 1 mol/L CH3SO3H„
Referenz Hg2SO4, cK+ 0,2 mol/L, Arbeitselektrode Pt
Die Erhöhung der Vorschubgeschwindigkeit führt sowohl für das nitratsaure- als auch methanat-
sulfonsaure System zur Verschiebung des Abscheidepeaks, daher kann nicht von einer reversiblen
Reaktion ausgegangen werden. Zur Beurteilung des Zyklovoltammogramms haben Matsuda et al.
[73] ein Bewertungsverfahren entwickelt. Die Bewertung beruht auf der Bildung einer dimensions-
losen Größe ζ durch Bilanzierung der Elektronentransferkonstante k0 und des Massentransfers
nach Gleichung 5.1.1:
ζ = k0/
(
FDv
RT
) 1
2
(5.1.1)
Dabei werden drei Fälle für eine Redoxreaktion unterschieden [73][74, S. 41]:
I. Reversible Reaktion
Elektronentransfergeschwindigkeit größer als der Massentransport der oxidierten Spezies, kei-
ne Abhängigkeit des Potentials des Stromdichteminimums von der Vorschubgeschwindigkeit,
ζ > 15
II. Quasi-Reversible Reaktion
Elektronentransfergeschwindigkeit annähernd so groß wie die des Massentransports, Potential
des Stromdichteminimums nimmt mit steigender Vorschubgeschwindigkeit ab, 15 > ζ > 10-3
III. Irreversible Reaktion
Elektronentransfergeschwindigkeit wesentlich höher als Massentransport, Verschiebung des
Potentials des Stromdichteminimums mit erhöhter Vorschubrate, ζ < 10-3
Zur genauen Bestimmung von k0 dient die Hilfsgröße Ψ:
Ψ= k0 [piDnvF/(RT)]−
1
2 (5.1.2)
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Aus der Differenz der Potentiale des anodischen Stromdichtemaximums und des kathodischen
Stromdichteminimums in Abhängigkeit von der Vorschubgeschwindigkeit kann mithilfe tabellierter
Werte Ψ ermittelt werden [75]. Aus der Auftragung von Ψ über die reziproke Wurzel der Vorschub-
geschwindigkeit in V/s kann k0 und mit 5.1.1 die Hilfsgröße ζ berechnet werden. Damit ergibt sich
für Ag-HNO3 für 1 M-freie Säure ein Wert für ζ von 4,31 bei 20 mV/s und 1,93 bei 100 mV/s.
Für Ag-CH3SO3H wurde analog 2,45 (20 mV/s) und 1,09 (100 mV/s) berechnet. Beide Systeme
können damit als quasi-reversibel betrachtet werden. Die berechnete Elektronentransferkonstante
k0 ist für Ag-HNO3 nahezu doppelt so groß (0,015 cm/s) wie für Ag-CH3SO3H (0,008 cm/s),
sodass ausgehend von oben beschriebenen Überlegungen, der Massentransport im System Ag-
CH3SO3H stärker gehemmt ist. Bei den linear-sweep Voltammogrammen konnte eine Veränderung
des Abscheidungspotentials mit zunehmender Konzentration der freien Säure beobachtet werden.
Dieser Umstand spiegelt sich auch in den Zyklovoltammogrammen wieder, wie Abbildung 5.9 für
das System Ag-CH3SO3H zeigt.
Abb. 5.9 – Zyklovoltagramme für unterschiedliche Säurestärken im System Ag−CH3SO3H, cAg 0,01 mol/L, Referenz
Hg2SO4, cK+ 0,2 mol/, Arbeitselektrode Pt, 100 mV/s
Mit zunehmender Säurestärke sinkt die Abscheidungspolarisation, sowohl im nitratsauren als auch
methansulfonsauren System, wie an der Verschiebung der Zyklovoltammogramme zu größeren
Werten (nahe Ruhepotential) erkennbar ist (siehe auch Abbildung 5.10). Eine zusammenführende
Interpretation dieser Ergebnisse erfolgt in Kapitel 5.1.6 auf S. 63. Zusätzlich zu der geringeren
Elektronentransferkonstante, ist in der nachstehenden Abbildung 5.10 wiederum deutlich ein
höheres Abscheidungspotential für das System Ag-CH3SO3H zu beobachten.
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Abb. 5.10 – Zyklovoltagramme für unterschiedliche Säurestärken und Silbersalze, cAg 0,01 mol/L, cK+ 0,2 mol/L,
Referenz Ag, Arbeitselektrode Pt, 100 mV/s
Aufgrund des quasi-reversiblen Charakters ist das Abscheidungspotential nicht direkt ablesbar, da
infolge der anodischen Auflösung des Metalls die Stromdichte bei vollständiger Auflösung vor
Erreichen des Stromdichtemaximums zum Teil einbricht. Das Potential des Stromdichtemaximums
der Oxidation kann somit nicht genau bestimmt werden und dient somit nicht der Berechnung des
Abscheidungspotentials. Die Abschätzung des Abscheidungspotentials aus den Zyklovoltammo-
grammen erfolgte im Rahmen dieser Arbeit durch Ermittlung des Wendepunktes im kathodischen
Zweig des Voltammogramms aus dem Maximum der 1. Ableitung der Beziehung ∂ j∂ϕ . Die nach-
stehende Abbildung fasst die Ergebnisse für beide Systeme und unterschiedliche Säurestärken für
eine Vorschubgeschwindigkeit von 100 mV/s zusammen.
Abb. 5.11 – Einfluss des pH-Wertes des Elektrolyten auf das Abscheidungspotential von Silber, cAg 0,01 mol/L, cK+
0,2 mol/L, Referenz Ag, Arbeitselektrode Pt, 100 mV/s
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Für den gesamten untersuchten pH-Bereich ergibt sich für die Abscheidung von Ag aus methan-
sulfonatsaurer Lösung ein höheres Abscheidungspotential als aus nitrathaltiger Lösung bei der
Abscheidung auf einer Platinoberfläche. Es bestätigen sich damit die Erkenntnisse der linear-sweep
Voltammetrie, dass die Abscheidung aus Methansulfonat stärker gehemmt ist. Die Untersuchun-
gen mittels Zyklovoltammetrie haben gezeigt, dass außer der kathodischen Abscheidungswelle
und anodischen Auflösungwelle keine weiteren vor- bzw. nachgelagerten Reaktionen im unter-
suchten Potentialbereich detektierbar sind. Die Auswertung der Diagramme hat des Weiteren
ergeben, dass für beide Systeme ein quasi-reversibles Verhalten vorliegt, der Elektronentransfer
demnach ähnlich schnell erfolgt wie der Massentransfer der abzuscheidenden Spezies. Eine niedri-
gere Elektronentransferkonstante k0 und ein höheres Abscheidungspotential für die Abscheidung
aus Methansulfonat bestätigen die Ergebnisse der linear-sweep Voltammetrie hinsichtlich einer
verstärkten Hemmung der Abscheidung von Ag aus Ag-CH3SO3H.
5.1.4 Messung des Diffusionskoeffizienten für Ag+
Für die Untersuchungen von Diffusionsvorgängen in Kathodennähe ist es unerlässlich, über ei-
ne genaue Kenntnis der herrschenden hydrodynamischen Bedingungen zu verfügen. In diesem
Zusammenhang konnten sich zwei Verfahrensweisen etablieren. Zum einen können instationäre
Messungen in einem ungerührten Elektrolyten sehr schnell durchgeführt werden, so dass konvekti-
ver Stofftransport im Elektrolyten vernachlässigt werden kann. Dieses Prinzip wird beispielsweise
bei der Untersuchung von Einschaltvorgängen (Auswertung mittels Chronoamperometrie) oder
der Zyklovoltammetrie angewendet. Zum anderen kann über eine erzwungene Konvektion eine
konstante Diffusionsschicht eingestellt werden, die genau beschrieben werden kann. Ziel der Un-
tersuchungen war die Ermittlung der Diffusionskoeffizienten für Silber im System Ag-HNO3 und
Ag-CH3SO3H. Deutliche Unterschiede im Diffusionskoeffizienten für Silber in unterschiedlichen
Elektrolyten sind nach Johnston et al. [69] ein Indikator für eine Komplexierung von Silber im
Elektrolytsystem. Die Auswertung der Zyklovoltammogramme und der linear-sweep Voltammo-
gramme haben eine stärkere Hemmung der Abscheidung von Silber aus dem methansulfonsaurem
Elektrolyten nachgewiesen, sodass eine mögliche (schwache) Komplexierung von Silber im me-
thansulfonsauren System möglich ist. Um diese These zu untersuchen, erfolgte die experimentelle
Ermittlung der Silber-Diffusionskoeffizienten in den Systemen Ag-HNO3 und Ag-CH3SO3H.1
5.1.4.1 Ergebnisse der Messungen an einer rotierenden Scheibenelektrode
Innerhalb der o.g. Messverfahren stellt die rotierende Scheibenelektrode eine häufig genutzte
Apparatur dar [7, 8]. Der Vorteil einer rotierenden Scheibenelektrode mit einem Scheibenradius r
besteht darin, dass die Dicke der Strömungsgrenzschicht und somit die Dicke der Diffusionsschicht
δ ortsunabhängig und konstant sind, falls gilt δ  r und die Strömung vor der Scheibe laminar
ist [7, S. 113-19][8, S. 105-06]. Ursache dafür ist, dass sich die Ortsabhängigkeit der axialen und
radialen Ströme kompensiert. Unter der Annahme, dass die Konzentration c nur von der Entfernung
zur Kathode abhängig ist (c = c(y)) und sich ein stationärer Zustand eingestellt hat
(
∂c
∂ t = 0
)
,
1Die experimentelle Bestimmung der Silberdiffusionskoeffizienten mit der Methode der rotierenden Scheibenelektrode
erfolgte im Rahmen der Diplomarbeit durch Alexander Winguth.
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vereinfacht sich die Differentialgleichung für den Stofftransport durch konvektive Diffusion zu [76,
77]:
D · ∂
2c
∂y2
= v ·
(
∂c
∂y
)
(5.1.3)
Auf Grundlage dieser vereinfachten Differentialgleichung entwickelte Levich [77] die nachfolgen-
den Zusammenhänge für die Stromdichte jD,lim bei den hydrodynamischen Gegebenheiten an der
rotierenden Scheibenelektrode:
jD,lim = 0,62 ·F ·D 23 ·κ− 16 ·ω 12 · c0 (5.1.4)
bzw. als Ausdruck der gemessenen Stromstärke:
ID,lim = 0,62 ·AEl ·F ·D 23 ·κ− 16 ·ω 12 · c0 (5.1.5)
Die Gleichungen wurden schließlich in den Betrachtungen von Gregory und Riddiford [76] erweitert
zu:
ID,lim =
0,62 ·F ·D 23 ·κ− 16 ·ω 12 · c0
1+0,354 · (Dν )0,36 (5.1.6)
bzw.
ID,lim =
0,62 ·AEl ·AEl ·F ·D 23 ·κ− 16 ·ω 12 · c0
1+0,354 · (Dν )0,36 (5.1.7)
Die Messungen werden potentiodynamisch durchgeführt. Hierbei wird das Potential kontinuierlich
verändert, so dass sich die in Abbildung 5.12 (links) dargestellten Kurvenverläufe in Abhängigkeit
von der Winkelgeschwindigkeit ω ergeben. Der Vorteil einer potentiodynamischen Vorgehensweise
gegenüber einer galvanodynamischen liegt in der Ausbildung eines ausgeprägten Plateaus beim
Erreichen der Grenzstromdichte. Im Falle einer galvanodynamischen Messung wäre lediglich ein
Übergang zu einer anderen Elektrodenreaktion sichtbar.
Abb. 5.12 – Stromdichte-Potential-Verläufe in Abhängigkeit von der Winkelgeschwindigkeit ω , (links) resultierende
Diffusionsgrenzstromdichten jD,lim in Abhängigkeit von
√
ω , (rechts)
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Wie aus den Gleichungen ersichtlich wird, verhält sich die Diffusionsgrenzstromdichte jD,lim propor-
tional zur Winkelgeschwindigkeit ω . Wird jD,lim gegenüber
√
ω aufgetragen (siehe Abbildung 5.12
rechts), kann aus dem Anstieg der erhaltenen Geraden der Diffusionskoeffizient der betrachteten
Spezies ermittelt werden.
ID,lim = m ·ω 12 (5.1.8)
Aus dem Anstieg m der resultierenden Geraden kann der Diffusionskoeffizient nach Levich berech-
net werden.
m = 0,62 ·F ·AEl ·D 23 ·κ− 16 · c0 (5.1.9)
D =
(
m ·κ 16
0,62 ·F ·AEl · c0
) 3
2
(5.1.10)
Der Diffusionskoeffizient nach Gregory und Riddiford muss hingegen numerisch aus der nachfol-
genden Gleichung bestimmt werden.
m =
0,62 ·AEl ·AEl ·F ·D 23 ·κ− 16 · c0
1+0,354 · (Dν )0,36 (5.1.11)
Der experimentelle Aufbau zur Ermittlung der Diffusionskoeffizienten ist schematisch in Abbildung
5.3 dargestellt.
Der Ag+-Diffusionskoeffizient wurde zu Beginn in nitratsauer Lösung bestimmt. Hierdurch soll-
te überprüft werden, ob die angewendete Messmethode an der rotierenden Scheibenelektrode
mit der Literatur vergleichbare Ergebnisse hervorbringt. Der Elektrolyt enthielt 0,1 g/l Silber (=
0,927 mmol/l). Die Elektrolytlösungen enthielten zusätzlich 0,2 mol/L KNO3, um den Anteil der
Migrationsstromdichte auf ein vernachlässigbares Maß zu reduzieren.
Die ermittelten Diffusionskoeffizienten sind in Tabelle 5.4 dargestellt. Jede Messung bestand
aus fünf Wiederholungsmessungen für jede Winkelgeschwindigkeit. Für das nitratsaure System
existieren zahlreiche Literaturwerte. Der hier ermittelte Wert für den Diffusionskoeffizienten von
Silber in silbernitrathaltiger Lösung nach Levich mit 1,46·10-5 cm2/s bzw. nach Gregory und
Riddiford von 1,54·10-5 cm2/s liegt in guter Übereinstimmung mit den Werten von Johnston und
Spiro [69] mit 1,53·10-5 cm2/s. Es bleibt aber anzumerken, dass Autoren, die eine andere Methode
zur Bestimmung des Ag+-Diffusionskoeffizienten nutzen, abweichende Werte angeben. Laitinen
[78] sowie Laitinen und Kolthoff [79] wenden in ihren Untersuchungen die Cottrell-Methode an.
Für den Ag+-Diffusionskoeffizienten in einer AgNO3-Lösung bestimmen die Autoren Werte von
1,62 [78] bzw. 1,69·10-5 cm2/s [79].
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Tabelle 5.4 – Ermittelte Diffusionskoeffizienten nach Levich bzw. Gregory und Riddiford
Elektrolyt-
system
Arbeits-
elektrode
pH-Wert Diffusionskoeffizient
nach Levich
Diffusionskoeffizient
nach Gregory &
Riddiford(
10−5cm2/s
) (
10−5cm2/s
)
Ag-HNO3 Pt 4 1,46 1,54
Ag-HNO3 Pt 2 1,46 1,54
Ag-CH3SO3H Pt 4 1,43 1,51
Ag-CH3SO3H Pt 2 1,44 1,52
Ag-CH3SO3H Pt 1 1,41 1,48
Ag-CH3SO3H Ag 4 1,43 1,54
Ag-CH3SO3H Ag 4 1,44 1,54
Die Messungen der Diffusionskoeffizienten unterscheiden sich im Ergebnis zwischen den bei-
den Systemen mit Werten von 1,54·10-5 cm2/s (Ag-HNO3) und 1,51·10-5 cm2/s im Rahmen des
Messfehlers nicht. Aus den Messwerten konnte ein durchschnittlicher Fehler von 0,8 % (Ag-
CH3SO3H) bis 2,7 % (Ag-HNO3) abgeleitet werden. Die ermittelten Diffusionskoeffizienten für
Silber im methansulfonsauren Elektrolyten unterscheiden sich demnach nicht von den ermittelten
Werten im nitratsauren System. Um die oben beschriebenen Ergebnisse zu validieren, erfolgte des
Weiteren die Bestimmung der Silber-Diffusionskoeffizienten mithilfe chronoamperometrischer
Einschaltvorgänge.
5.1.4.2 Bestimmung des Diffusionskoeffizienten mittels Chronoamperometrie
Die Messmethodik der Chronoamperometrie beinhaltet die Messung eines Stromstärke-Zeitverlaufs,
nachdem an einer Arbeitselektrode ein bestimmtes Abscheidungspotential appliziert wurde. Dieses
Abscheidungspotential wird, bezogen auf das Ruhepotential, stets so hoch gewählt, dass in jedem
Fall ein diffusionskontrollierter Zustand bei der Abscheidung erreicht wird. Abbildung 5.13 zeigt
den Potential- bzw. Stromverlauf für eine solche Messung. Gemäß dem zweiten Fick’schen Gesetz
gilt für ein orts- und zeitveränderliches Konzentrationsfeld:
∂c
∂ t
= D
∂ 2c
∂x2
(5.1.12)
1) t = 0, x > 0, c = cBulk 2) t > 0, x = 0, c = cä.H. 3) t > 0, x→∞, c = cBulk
Durch Umformung mit o.g. Randbedingungen ergibt sich:
∂c
∂ t
=
cBulk− cä.H.√
piDt
(5.1.13)
∂c
∂ t
=
cBulk− cä.H.√
piDt
(5.1.14)
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Abb. 5.13 – Exemplarische Stromstärke-Zeit Transiente für einen Potentialsprung von 350 mV, Umladung der
Doppelschicht vernachlässigt; pH 0, 0,01 M AgNO3, Kathode und Anode Platin, Referenz Silber
Für hohe Polarisationen kann cä.H. = 0 gesetzt werden, die Gleichung vereinfacht sich dadurch zu:
j = nFcBulk
√
D
pit
(5.1.15)
Aus der 1/
√
t Auftragung kann dann direkt der Diffusionskoeffizient ermittelt werden. Die nachste-
hende Tabelle 5.5 zeigt die Ergebnisse für Silbernitrat – bzw. Silbermethansulfonat für verschiedene
freie Säuregehalte.
Tabelle 5.5 – Ermittelte Diffusionskoeffizienten aus der Cottrell-Gleichung für das System Nitrat- bzw, Methansul-
fonat, cAg = 0,01 mol/L, cK = 0,2 mol/L, Mittelwert aus drei Messungen
pH Ag-CH3SO3H Ag-HNO3 Abweichung
Nitrat-Methansulfonat(
10−5cm2/s
) (
10−5cm2/s
)
4 1,520 ± 0,004 1,440 ± 0,004 5,3%
3 1,496 ± 0,003 1,356 ± 0,001 9,4%
2 1,432 ± 0,008 1,319 ± 0,001 7,9%
1 1,418 ± 0,001 1,304 ± 0,001 9,9%
0 1,252 ± 0,008 1,330 ± 0,008 -6,2%
Aus der Tabelle wird ersichtlich, dass kleinere Diffusionskoeffizienten für das System Ag-HNO3
ermittelt werden. Der Unterschied in den Messergebnissen des Diffusionskoeffizienten von Ag+
zwischen AgNO3 und AgCH3SO3 fällt mit 5-10 % gering aus, sodass wiederum kein Nachweis
für eine Bulkkomplexierung von Silber im Elektrolyten sichtbar ist. Im Fall einer Komplexierung
würde sich der Diffusionskoeffizient des entsprechenden Metallions im Vergleich von einer kom-
plexierenden Lösung zu einer nicht komplexierenden um mindestens eine Zehnerpotenz ändern
[69]. Diese deutlichen Unterschiede liegen bei den ermittelten Werten nicht vor.
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Des Weiteren ist aus den Ergebnissen ersichtlich, dass die ermittelten Diffusionskoeffizienten mit
steigender Säurekonzentration abnehmen. Die Literaturwerte für den Silber-Diffusionskoeffizienten
in einer neutralen Lösung liegen bei Anwendung derselben Methode mit 1,62 bzw. 1,69 · 10−5
cm2/s [78, 79] um ca. 10 % höher. Eine mögliche Ursache ist der Zustand der Arbeitselektrode. In
den zitierten Veröffentlichungen erfolgte kein Poliervorgang der Platin-Arbeitselektrode.
Die Abnahme der ermittelten Diffusionskoeffizienten mit steigender Säurestärke wurde bei den
Messungen an der rotierenden Scheibenelektrode nicht beobachtet. Im Fall einer rotierenden Schei-
benelektrode werden durch die Versuchsbedingungen sehr definierte hydrodynamische Zustände an
der Elektrodenoberfläche eingestellt. Im Fall der Cottrell-Messungen liegt ein ungerührter Elek-
trolyt vor. Die Struktur der Nernstschen Randschicht und der elektrochemischen Doppelschicht
verändert sich mit einer Erhöhung der Säurestärke, sodass die Verringerung der ermittelten Diffusi-
onskoeffizienten vermutlich in dieser Veränderung begründet ist.
5.1.4.3 Vergleich der ermittelten Diffusionskoeffizienten
Der Einsatz unterschiedlicher Messverfahren zur Ermittlung der Diffusionskoeffizienten von Sil-
ber in Form der Salze AgCH3SO3 und AgNO3 in wässriger Lösung hat zu unterschiedlichen
Ergebnissen geführt. Diese sind für gleiche Bedingungen noch einmal in Tabelle 5.6 gelistet.
Tabelle 5.6 – Vergleich der ermittelten Diffusionskoeffizienten mit unterschiedlichen Methoden für beide Elektrolyt-
systeme
Verfahren Ag-CH3SO3H Ag-HNO3(
10−5cm2/s
) (
10−5cm2/s
)
Rotierende Scheibenelektrode
Auswertung nach Levich 1,43 1,46
nach Gregory & Riddiford 1,51 1,54
Chronoamperometrie Cottrell 1,52 1,44
Aus der Messung der Diffusionskoeffizienten nach der Methode von Cottrell (Chronoamperometrie)
und nach der Auswertung der Grenzstromdichten an einer rotierenden Scheibenelektrode nach
Levich bzw. Gregory & Riddiford konnten keine erheblichen Unterschiede zwischen den Diffusions-
koeffizienten von Silber in nitrathaltiger- bzw. methansulfonsauren Elektrolyten ermittelt werden.
Eine Komplexierung von Silber im Elektrolytinneren ist demnach mit großer Wahrscheinlichkeit
auszuschließen. Die Messergebnisse der unterschiedlichen Methoden unterscheiden sich geringfü-
gig. Eine mögliche Ursache ist das Vorliegen einer weiteren reduzierbaren Spezies (Nitrat-Ionen)
im Fall des nitratsauren Elektrolyten. Die reduzierbare Spezies kann das Messergebnis beeinflussen.
Durch die hohen Reduktionspotentiale bei den angewandten Messmethoden ist eine parasitäre
Nitratreduktion nicht auszuschließen, welche wiederum die ermittelten Diffusionsgrenzströme
verstärken würde. Dieser Umstand könnte die größeren Diffusionskoeffizienten für Ag+ im System
Ag-HNO3 im Fall der Ermittlung mittels rotierender Scheibenelektrode begründen.
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Die experimentelle Ermittlung der Diffusionskoeffizienten ergab für Silberionen nach Gregory
& Riddiford im methansulfonsaurem Elektrolyten 1,51 ·10−5 cm2/s und für die Ermittlung nach
Cottrell 1,52 · 10−5 cm2/s. Für Silberionen im nitratsauren Elektrolyten 1,54 nach Gregory &
Riddiford bzw. 1,44 ·10−5 cm2/s nach der Methode von Cottrell. Für die Diffusion von Silberionen
im nitrathaltigem System finden sich in der Literatur schwankende Angaben. Johnston et al.
ermittelten den Diffusionskoeffizienten für Silberionen mit 1,53 ·10−5 cm2/s [69] und Laitinen et
al. mit 1,63 ·10−5 cm2/s [48, 79]. Die im Rahmen dieser Arbeit gefundenen Werte entsprechen im
Rahmen der allgemeinen Messungenauigkeit den Literaturwerten.
5.1.5 Charakterisierung der Kristallisation
5.1.5.1 Untersuchung der Keimbildung
Die inhaltliche und methodische Beschreibung der Keimbildung geht vor allem auf die Arbeiten
von Scharifker und Hills zurück [72]. Die Autoren beschreiben demnach die Keimbildung in
zwei Formen, der spontanen und der progressiven Keimbildung. Grundlage der Charakterisierung
der Keimbildung ist in der Regel die Auswertung von Strom-Zeit-Transienten, wie exemplarisch
nachstehend in Abbildung 5.14 gezeigt ist. Nach dem Applizieren des Potentialpulses (t = 1 s) im
Abb. 5.14 – Darstellung des Stromstärke- bzw. Potentialverlaufs bei der Keimbildung von Silber auf einer polierten
Platinelektrode
Abscheidungsbereich erfolgt zunächst eine sehr rasche Umladung der Doppelschicht, welche von
einem hohen kapazitiven Umladungsstrom gekennzeichnet ist. Der Potentialpuls betrug im Fall
der hier vorliegenden Untersuchungen meist 350 mV (in Ausnahmefällen 300 mV) bezogen auf
das Ruhepotential. Anschließend setzt die eigentliche Keimbildung ein. Durch das Applizieren
eines konstanten Potentials steigt aufgrund des Flächenwachstums der initial gebildeten Keime und
eventuell der Neubildung von Keimen die elektrochemisch aktive Fläche, sodass auch der Strom
entsprechend ansteigt. Das spätere Überlappen der Diffusionszonen der nun größeren Keime führt in
Summe zur Ausbildung eines planaren Diffusionsfeldes, welches in einem linearen Diffusionsstrom
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resultiert. Dieser ist durch den abnehmenden Verlauf der Transiente gekennzeichnet. Wie bereits
ausgeführt, unterscheidet sich nach Scharifker die Keimbildung in progressiv und spontan. Im
erstgenannten Fall erfolgt neben dem Wachstum der initial gebildeten Keime auf den günstigen
Flächen eine kontinuierliche, zeitabhängige Bildung von neuen Keimen mit der Anzahl N [7, S.
295]:
N(t) = N0 [1− exp(−kt)] (5.1.16)
N0 = Zur Verfügung stehende Keimbildungsflächen, k = Geschwindigkeitskonstante Keimbildung, t = Zeit
Für eine langsame Keimbildung, wie sie in der Regel im Fall der progressiven Keimbildung
vorkommt, vereinfacht sich der Ausdruck zu:
N(t) = N0kt (5.1.17)
Im Fall der spontanen Keimbildung sind zu Beginn des Keimbildungsvorgangs alle zur Verfügung
stehenden günstigen Flächen sofort mit Keimen belegt:
N(t) = N0 (5.1.18)
In den Überlegungen von Scharifker und Hill wird die Bedeckung der Oberfläche als zeitlich
fortschreitender Prozess betrachtet. Für die spontane Keimbildung erfolgt die Bedeckung durch das
Wachstum der Keime, für die progressive Keimbildung durch Keimwachstum und Keimbildung.
Aufgrund des individuellen Wachstums der Keime kommt es zum Zusammenwachsen. Die reale
Bedeckung Θ der Elektrodenfläche mit den Keimen kann mithilfe der Avrami-Modelle abgeschätzt
werden:
Θ=
AKeim,real
AElektrode
=
[
1− exp
(−AKeim,theoret
AElektrode
)]
(5.1.19)
Die theoretische Bedeckung der Elektrodenoberfläche ergibt sich durch das Keimwachstum nach
Gleichung 5.1.19:
Θtheoret = N(t)pikDt (5.1.20)
mit k als Geschwindigkeitskonstante des Keimwachstums. Aus den unterschiedlichen Keimdichten
von 5.1.17 und 5.1.18 ergibt sich Gleichung 5.1.20 dann zu:
Spontane Keimbildung
Θtheoret = N0pikiDt (5.1.21)
Progressive Keimbildung
Θtheoret = N0piAkpDt2 (5.1.22)
ki =
√
8picBulkM
ρMetall
(5.1.23) kp =
4
6
√
8picBulkM
ρMetall
(5.1.24)
mit ki und kp als die jeweiligen Geschwindigkeitskonstanten des Keimwachstums. Mithilfe des
Avrami-Theorems und der Annahme, dass die gesamte Stromstärke aus der Abscheidung der
Keime resultiert, kann mithilfe der Cottrell-Gleichung (Gleichung 5.1.15) für eine progressive
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Keimbildung die Beschreibung der I(t)-Kurve vorgenommen werden.
jp = zFcBulk
√
D
pit
[
1− exp(−NpikpDt)] (5.1.25)
Beziehungsweise für spontane Keimbildung:
ji = zFcBulk
√
D
pit
[1− exp(−NpikiDt)] (5.1.26)
Die experimentellen Untersuchungen der Keimbildung erfolgten analog zur Bestimmung des
Diffusionskoeffizienten mittels der Cottrell-Gleichung. Der Versuchsaufbau und die eingesetzten
Elektrolyte sind der Versuchsdurchführung auf S. 39 zu entnehmen. Für die Keimbildung aus
einer 0,01 M Ag-Lösung mit pH=4 sind nachstehend exemplarisch die j(t)-Transienten für Poten-
tialsprünge von -300 bzw. -350 mV gegenüber dem Ruhepotential gezeigt. Aus der Abbildung
5.15 geht der Einfluss des Potentialpulses auf den Betrag des Peakstromes hervor. Die minimale
Stromdichte jmin nimmt mit steigendem Potentialpuls ab, der Massentransfer für die Keimbildung
bzw. das sukzessive Keimwachstum steigt. Des Weiteren ist erkennbar, dass die Transienten für die
Abscheidung aus einem nitrathaltigen Elektrolyten deutlich bezüglich der Zeitachse gestaucht sind,
die Stromdichte für das Wachstum der Metallschicht also schneller abnimmt.
Abb. 5.15 – j(t)-Transienten für 0,01 M AgNO3 bzw. AgCH3SO3-Lösungen, Potentialpuls 300 bzw. 350 mV, pH 4
Die Charakterisierung der Abscheidung von Ag aus Ag-CH3SO3H bzw. Ag-HNO3 erfolgte stets
in 0,01 M Ag-Lösung mit einem zusätzlichen Leitionengehalt von 0,2 M K+. Die an dieser Stelle
ausgewerteten Stromdichte-Zeit-Transienten wurden alle bei einem Abscheidungsimpuls von -
350 mV gegenüber dem Ruhepotential aufgenommen. Dieser hohe Wert wurde verwendet, da sonst
der ansteigende Strom der Keimbildung nicht sichtbar gemacht werden konnte, da die Zeitauflösung
des verwendeten Messgerätes zu gering war. Eine Erhöhung des Abscheidungspulses streckt die
j(t)-Kurve entlang der Zeitachse.
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Die Untersuchungen erfolgten in Lösungen mit pH-Werten von 0, 1, 2, 3 und 4. Alle Messungen
wurden dreifach ausgeführt und für die Auswertung an dieser Stelle erfolgte die Auswahl einer
repräsentativen Kurve. Da eine grafische Darstellung aller Messwerte wenig zielführend ist, soll
im Folgenden die Bewertung des Keimbildungsmechanismus mittels zweier unterschiedlicher
Methoden erfolgen:
1. Bestimmung der Diffusionskoeffizienten mittels unterschiedlicher Berechnungsmethoden
und Vergleich mit bisherigen Ergebnissen
2. Grafische Bewertung ausgewählter Kurven in dimensionsloser Darstellung
Der Minimalstrom der j(t) Kurve, gekennzeichnet durch jmin und tmin, kann unter Zuhilfenahme
der Gleichungen 5.1.25 bzw. 5.1.26 zur Berechnung verschiedener kinetischer Parameter, wie
Keimbildungsdichte, Keimbildungsrate und Diffusionskoeffizient verwendet werden [80]. Das
Stromdichteminimum tritt bei den kalkulierten Zeitpunkten 5.1.27 und 5.1.28 auf:
Spontane Keimbildung
tmin =
√
1,2569
N0pikiD
(5.1.27)
Progressive Keimbildung
tmin =
√
3,5
AN0pikpD
(5.1.28)
Die minimale Stromdichte ergibt sich mit:
jmin = 0,1682nFDc
√
N0ki (5.1.29) jmin = 0,496nFc4
√
AN0kpD3 (5.1.30)
Das Produkt j2mintmin führt zu:
j2mintmin = 0,1629(zFcBulk)
2 D (5.1.31) j2mintmin = 0,2598(zFcBulk)
2 D (5.1.32)
Mithilfe von Gleichung 5.1.31 und 5.1.32 kann der Diffusionskoeffizient für den progressiven bzw.
spontanen Keimbildungsfall aus den j(t)-Kurven berechnet werden. Zur Einordnung der Ergebnisse
wurden in Tabelle 5.7 vergleichend die mittels Cottrell-Auswertung ermittelten Diffusionskoeffizi-
enten für unterschiedliche Säurestärken aus Kapitel 5.1.4.2, S. 52 dargestellt. Die Abweichung der
Diffusionskoeffizienten, welche mithilfe des jeweiligen Keimbildungsfalls (spontan oder progressiv)
berechnet wurden, zu den Werten aus der Cottrell-Auswertung, kann als Übereinstimmungsmaß ξ
des jeweiligen Keimbildungsmechanismus berechnet werden:
Spontane Keimbildung
ξi = 1− DCottrell−DSpontanDCottrell (5.1.33)
Progressive Keimbildung
ξp = 1− DCottrell−DProgressivDCottrell (5.1.34)
Eine 100 %-ige Übereinstimmung zwischen den nach Cottrell ermittelten Diffusionskoeffizienten
und mithilfe der Keimbildungsgleichung ermittelten Diffusionskoeffizienten wurde nur in zwei
Fällen beobachtet. Dieser Umstand ist damit zu erklären, dass die Keimbildung nicht ausschließlich
nach dem spontanen oder progressiven Modell beschrieben werden kann.
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Tabelle 5.7 – Ermittelte Diffusionskoeffizienten aus dem Scharifker-Hill Modell und Vergleich mit der Bestimmung
nach Cottrell
HNO3 CH3SO3H
pH-Wert D nach
Cottrell
ξi ξp D nach
Cottrell
ξi ξp
(10−5cm2/s) (10−5cm2/s)
4 1,52 100 % 32 % 1,44 84 % 61 %
2 1,43 89 % 50 % 1,32 73 % 77 %
1 1,42 84 % 58 % 1,30 78 % 68 %
0 1,25 74 % 76 % 1,33 59 % 100 %
Aus der Tabelle 5.7 werden zwei grundsätzliche Zusammenhänge sichtbar. Für steigende Säurekon-
zentrationen sinken in beiden Elektrolytsysteme die Übereinstimmungswerte für eine progressive
Keimbildung im Vergleich zu einer spontanen Keimbildung. Das bedeutet, dass bei höheren Säure-
konzentrationen, eine nachträgliche Keimbildung, wie im progressiven Fall, zunehmend verhindert
wird. Des Weiteren weist die Abscheidung aus AgCH3SO3 Elektrolyten eine deutlich höhere
Übereinstimmung zur spontanen Keimbildung auf als die Werte der Abscheidung aus Ag-HNO3.
Die spätere Keimbildung ist im Fall von Ag-CH3SO3H stärker gehemmt, die Keimbildung in
diesem System folgt demnach eher dem spontanen Mechanismus. Die so ermittelte Tendenz lässt
den Schluss zu, dass im gesamten Bereich für eine 0,01 M-Ag Lösung die Abscheidung von Ag aus
einer AgCH3SO3-Lösung sich besser durch einen spontanen Keimbildungsmechanismus beschrei-
ben lässt als im Gegensatz dazu bei der Ag-Abscheidung aus nitrathaltiger Lösung, welche sich
durch eine höhere Übereinstimmung mit dem Modell der progressiven Keimbildung auszeichnet.
Dieser Eindruck wird bei der Betrachtung der dimensionslosen j2/j2min gegen t/tmin Plots verstärkt.
Diese Darstellung wurde ebenfalls durch Scharifker und Hills [22] eingeführt und ergibt sich aus
Gleichung 5.1.25 und 5.1.26 sowie deren ersten Ableitungen unter Einsetzung der notwendigen Be-
dingung für die Bestimmung des Minimums. Die theoretischen j2/j2min = f(t/tmin) Kurvenverläufe
ergeben sich für diesen Fall mit:
Spontane Keimbildung
j2
j2min
=
1,9542
t/tmin
{1− exp [−1,2564(t/tmin)]}2 (5.1.35)
Progressive Keimbildung
j2
j2min
=
1,2254
t/tmin
{
1− exp
[
−2,3367(t/tmin)2
]}2
(5.1.36)
Die nachstehende Abbildung 5.16 zeigt für 0,01 M und 1 M freie Säure die ermittelten j2/j2min gegen
t/tmin Kurven, sowie gestrichelt, die aus Gleichung 5.1.35 und 5.1.36 resultierenden theoretischen
Kurvenverläufe. Die dimensionslosen Kurven lassen sich in drei Teilbereiche unterteilen [80]:
1. t/tmin < 1 - Keimbildung und Keimwachstum
2. t/tmin ≈ 1 - Koaleszenz der Keime sowie Überlappen der Diffusionszonen
3. t/tmin > 1 - Wachstum der Metallschicht, linearer Diffusionsstrom
Für beide Systeme verringert sich mit steigender Säurekonzentration sowohl in der Phase 1
(t/tmin < 1) als auch in Phase 3 (t/tmin > 1) der Anteil der progressiven Keimbildung, die Kur-
ven werden zur schwarz-gestrichelten Linie verschoben. Das bedeutet, dass mit zunehmender
Erhöhung der freien Säurekonzentration, die nachträgliche Keimbildung reduziert wird. Besonders
auffällig ist die Verschiebung in Phase 1., wo zunächst beide Systeme eine deutlich progressive
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Abb. 5.16 – Normierte j-t Transienten für die Abscheidung von Ag aus Ag-CH3SO3H bzw. Ag-HNO3 auf Platin bei
einem Potentialsprung von -350 mV, verschiedene pH-Werte, 200 mMol/L K+
Keimbildung aufweisen, welche sich zunehmend zu einer ideal-spontanen Keimbildung verän-
dert. In der Literatur finden sich unterschiedliche Ergebnisse für den Keimbildungsmechanismus.
Fleischmann et al. [67] beschreiben eine progressive Keimbildung für das System AgNO3 und 0,05
M HClO4, wohingegen Scharifker et al. [22] für dasselbe System von einer spontanen Keimbil-
dung ausgehen. Gunarwardena et al. [81] beschreiben für das System Ag-HClO4 eine progressive
Keimbildung. Die unterschiedlichen Versuchsbedingungen könnten Ursache für die verschiedenen
Ergebnisse sein. Die im Rahmen dieser Arbeit durchgeführten Untersuchungen haben ebenfalls
gezeigt, dass insbesondere der pH-Wert der eingesetzten Elektrolyte sich entscheidend auf den
Keimbildungsfall auswirkt.
Abschließend sind noch einmal für die Abscheidung von Ag aus AgNO3 und AgCH3SO3 die
dimensionslosen Darstellungen in Abbildung 5.17 gegenübergestellt. Für beide Systeme erhöht sich
der spontane Keimbildungsanteil in Phase 1 durch Zugabe von freier Säure erheblich. Des Weiteren
existieren für hohe Säuregehalte (1 M) keine deutlichen Unterschiede im Kurvenverlauf, die Syste-
me entwickeln demnach ein vergleichbares Keimbildungs- bzw. Keimwachstumsverhalten. Die
Berechnung der Diffusionskoeffizienten mittels Gleichungen 5.1.31 und 5.1.32 hat jedoch gezeigt,
dass tendenziell die Abscheidung von Ag aus AgCH3SO3 eher nach dem spontanen Keimbildungs-
fall erfolgt. Ursache ist vermutlich ebenfalls die bereits mehrfach beschriebene stärkere Belegung
der Elektrodenoberfläche durch Nitrat-Anionen. Diese Belegung wurde bereits als Ursache für die
unterschiedlichen Abscheidungspotentiale vermutet.
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(a) Ag:Anion = 1:1 (b) Ag:Anion = 1:100
Abb. 5.17 – Vergleich der dimensionslosen Transienten für Ag-HNO3 und Ag-CH3SO3H für unterschiedliche Silber-
zu Anionverhältnisse
Es lässt sich demnach feststellen, dass insbesondere für hohe freie Säuregehalte (1 M) nur geringe
Unterschiede im Keimbildungsverhalten beobachtet werden konnten, während makroskopisch bei
der Kristallisation von Silber im System Ag-CH3SO3H im Gegensatz zum System Ag-HNO3 eine
kompakte, wesentlich glattere Abscheidung möglich war.
5.1.5.2 Coulometrische Abscheidung
Die Metallabscheidung ist eine konsekutive Folge mehrerer Schritte. Das Kristallitwachstum
stellt den letzten Schritt bei diesem Vorgang dar. Wie bereits ausführlich dargelegt, existieren
unterschiedliche Keimbildungsraten zwischen den beiden Elektrolytsystemen Salpetersäure und
Methansulfonsäure. In technischen Metallelektrolysen werden häufig rostfreie Edelstähle als Sub-
strate für die Metallabscheidung eingesetzt. Neben der bereits erfolgten Klärung der Unterschiede
in der Keimbildung bei der Abscheidung von Silber aus Salpetersäure und Methansulfonsäure war
auch eine coulometrische Charakterisierung der Abscheidung von Silber auf Edelstahl Teil der
Untersuchungen.
Die Versuchsdurchführung ist Kapitel 5.1.2.1 auf S. 38 zu entnehmen. Bei den galvanostatischen
coulometrischen Abscheidungen konnten unterschiedliche Bedeckungsgrade der Kathodenober-
fläche in Abhängigkeit von dem Säure-Anion und der freien Säurekonzentration erreicht werden.
Die Auswertung erfolgte optisch mittels lichtmikroskopischer Aufnahmen und anschließender
rechnergestützter Auswertung der Bilder. Exemplarisch ist der Einfluss der Säurekonzentration und
der Anionenart auf die coulometrische Abscheidung von Silber (1 C, 50 A/m2) in nachstehender
Abbildung dargestellt.
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Abb. 5.18 – Lichtmikroskopische Aufnahmen der abgeschiedenen Kristallite bei einer kathodischen Ladungsmenge
von 1 C (entspricht einer abgeschiedenen Silbermasse von 1,12 mg)
Aus den Abbildungen ist deutlich eine Veränderung der Kristallitanzahl und –größe zu entnehmen.
Die optische Auswertung der Kristallitanzahl mittels Schwellwertanalysen ergab die in Tabelle 5.8
dargestellten Ergebnisse.
Tabelle 5.8 – Ergebnisse der optischen Auswertung der lichtmikroskopischen Aufnahmen
Q = 1 C Q = 100 C
pH-Wert Ag-CH3SO3H Ag-HNO3 Ag-CH3SO3H Ag-HNO3
4 5163 161 152 39
2 2668 137 114 44
0 1662 114 129 58
Im System Ag-CH3SO3H entstehen bei der ladungskontrollierten Abscheidung von Silber deutlich
mehr Kristallite, welche aber eine entsprechend geringere Größe aufweisen. Diese Beobachtung er-
gibt sich auch für größere abgeschiedene Silbermengen (10 bzw. 100 C). Die Anzahl der Kristallite
nimmt mit zunehmender Anzahl ausgetauschter Ladungen stark ab. Ursache dafür ist die Koales-
zenz der Kristallinseln. Der Einsatz von Mischungen aus salpetersauren und methansulfonsauren
Elektrolyten zeigte, dass weitgehend das Nitrat-Anion das Abscheidungsverhalten dominiert, wie
die nachstehende Reihe lichtmikroskopischer Aufnahmen in Abbildung 5.19 zeigt.
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(a) 0% CH3SO3H, 100 % HNO3
pH = 4, 1C nKristallit = 161
(b) 5% CH3SO3H, 95 % HNO3
pH = 4, 1C nKristallit = 236
(c) 95% CH3SO3H, 5 % HNO3
pH = 4, 1C nKristallit = 155
(d) 100% CH3SO3H, 0 % HNO3
pH = 4, 1C nKristallit = 5.136
Abb. 5.19 – Abscheidung von Silberkristalliten auf Edelstahl aus 1 M-Ag Mischungen von HNO3 und CH3SO3H mit
unterschiedlichen Verhältnissen, Säurestärke 1 M, 50x-fache Vergrößerung
Die beobachtete stärkere Inhibition der Abscheidung sowohl im Zyklovoltammogramm als auch
im linear-sweep Voltammogramm sowie die unterschiedlichen Kristallitzahlen insbesondere bei
kleinen Abscheidungsmengen lassen die Vermutung zu, dass signifikante Unterschiede zwischen der
Kristallisation von Ag aus Ag-CH3SO3H und Ag-HNO3 existieren. Die Abscheidung wird gemäß
diesen Untersuchungen verstärkt durch das Nitrat-Anion dominiert. Dieser Einfluss äußert sich
auch in einer Verringerung der Abscheidungspolarisation. Eine höhere Polarisation im System Ag-
CH3SO3H führt gemäß Gleichungen 2.6.1 und 2.6.3 zu einer Absenkung des kritischen Keimradius.
Daher liegt vermutlich bei galvanostatischer Abscheidung im System Ag-CH3SO3H eine stärkere
Übersättigung (Polarisation) und damit höhere Keimbildungsrate vor, welche sich in der um ein
Vielfaches höheren Kristallitanzahl äußert. Zudem konnte im vorangegangen Kapitel gezeigt
werden, dass im Fall der Kristallisation aus dem System Ag-CH3SO3H die Keimbildung verstärkt
als spontane Keimbildung mit einer hohen Keimdichte beschrieben werden kann.
5.1.6 Ableitung der Hypothese
Die Untersuchungen der Silberabscheidung aus methansulfonsauren Elektrolyten haben gezeigt,
dass die Phänomenologie einer kompakten Abscheidung von Silber auf artfremden Material mit
großer Wahrscheinlichkeit ein Inhibitionseffekt ist. Die Systeme Ag-CH3SO3H und Ag-HNO3
weisen unterschiedliche Abscheidungspotentiale und unterschiedliche Polarisationsverläufe der
Stromdichte-Potentialkurven auf. Die Polarisation setzt sich aus folgenden Teilpolarisationen
zusammen:
• Diffusionspolarisation
• Reaktionspolarisation
• Durchtrittspolarisation
• Kristallisationspolarisation
Abschließend lassen sich für die Untersuchungen folgende Teilaspekte zusammenfassen. Eine kom-
pakte Abscheidung von Silber aus nitrathaltiger Lösung ist im Gegensatz zu methansulfonsaurer
Lösung nicht möglich. Silber kristallisiert aus nitratsaurer Lösung gemäß der Fischer Notation
[25] als FI-Kristall. Bei der Abscheidung aus methansulfonsaurer Lösung ist deutlich ein BR-
bzw. FT-Wachstum erkennbar. Als Ursache für diese Veränderung kommt gemäß dem Winand-
Diagramm [27] eine verstärkte Inhibition in Betracht. Die gemessenen Grenzstromdichten für
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die Silberabscheidung wurden in beiden Systemen als identisch ermittelt (Versuche mit rotieren-
der Scheibenelektrode). Sowohl bei der Auswertung der Zyklovoltammogramme (Abscheidung
auf Platin) als auch der Aufnahme der linear-sweep Voltammogramme zeigte sich, dass das Ab-
scheidungspotential für Ag-CH3SO3H höher ist als das von Ag-HNO3. Die Abscheidung im
nitrathaltigen System war generell weniger stark gehemmt, sodass die stärkere Inhibition im Fall
von Methansulfonat gemäß Winand zur Veränderung der Kristallisationsform führen kann. Die
Messungen der Diffusionskoeffizienten durch Auswertung der j(t)-Transienten nach der Cottrell-
gleichung als auch die Messungen an der rotierenden Scheiben-Elektrode und die Auswertungen
der Zyklovoltammogramme konnten keinen signifikanten Einfluss des Anions auf den Diffusi-
onskoeffizienten von Silber sichtbar machen. Eine höhere Abscheidungspolarisation von Silber
aus methansulfonsaurer Lösung kann ausgehend von den experimentellen Ergebnissen demnach
nicht auf eine Komplexierung durch Methansulfonationen zurückgeführt werden. Die Ermittlung
der Austauschstromdichten hat ergeben, dass für die Abscheidung von Silber aus Silbernitrat
stets höhere Werte ermittelt wurden, der Prozess demnach eine höhere Reversibilität aufweist
und der Durchtrittswiderstand für die Silberentlandung im System Ag-CH3SO3H höher ist. Die
Bestimmung der Elektronentransferkonstante zwischen Elektrode und elektrochemisch aktiver
Spezies aus den Zyklovoltagrammen hat ergeben, dass der Austausch im System Ag-CH3SO3
ebenfalls stärker gehemmt ist. Die Charakterisierung des Keimbildungsverhaltens hat auch hire
keine signifikanten Unterschiede aufgezeigt. Das System Ag-CH3SO3H neigt tendenziell stärker zu
einer spontanen Keimbildung, die nachträgliche Keimbildung ist demnach in diesem System stärker
behindert. Sowohl die Abscheidung aus Ag-HNO3 als auch Ag-CH3SO3H kann durch Erhöhung
der freien Säurekonzentration zugunsten einer spontanen Keimbildung verschoben werden. Als
Hypothese für die Ursache des unterschiedlichen Keimbildungsverhaltens ist demnach eine stärkere
Inhibition der Abscheidung infolge eines höheren Durchtrittswiderstandes abzuleiten. Es ist zu
vermuten, dass das Methansulfonat-Anion ähnlich wie das Perchlorat-Anion die Doppelschicht
verändert und so eine inhibierende Wirkung entwickelt [27]. Im System Ag-ClO4 ist ebenfalls eine
kompakte Abscheidung möglich [5]. Im Gegensatz dazu führt die Anwesenheit der Nitrat-Ionen im
Elektrolytsystem zu einer Adsorption dieser an der Kathodenoberfläche. Infolge der Verdrängung
von Wassermolekülen wird die Abscheidung im Nitratsystem weniger stark gehemmt, wie im Fall
des Methansulfonatsystems. Die vermutete stärkere Adsorption der Nitrat-Ionen überlagert auch
den Einfluss der Methansulfonat-Ionen, wie die Abscheidungsversuche aus Mischungen der beiden
Systeme gezeigt haben. In diesem Fall war keine kompakte Silberabscheidung möglich.
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5.2 Applikationsbeispiel Silberkompaktelektrolyse
Die Untersuchungen zur Charakterisierung der Silberabscheidung aus methansulfonsaurem Elektro-
lyten haben die Eignung des Systems zur Kompaktabscheidung von Silber bewiesen. Im Hinblick
auf eine mögliche technologische Anwendung des alternativen Elektrolytsystems erfolgten ausführ-
liche Betrachtungen zur Durchführbarkeit einer Kompaktelektrolyse zur elektrolytischen Raffination
von Silber. Die Untersuchungen dienten vorrangig dem Beweis der prinzipiellen Machbarkeit sowie
der Identifizierung von möglichen Grenzen des Systems Ag-CH3SO3H hinsichtlich der technischen
Anwendung zur elektrolytischen Raffination von Silber. Es wurden vier Untersuchungsschwerpunk-
te mit unterschiedlichen Zielstellungen betrachtet:
• Verbesserung der Qualität des kathodischen Niederschlags durch Veränderung der Elektrolyt-
zusammensetzung
• Verbesserung der Qualität des kathodischen Niederschlags durch Variation der Elektrolyse-
bedingungen
• Verbesserung der Qualität des kathodischen Niederschlags durch Zusatz von Elektrolysead-
ditiven
• Charakterisierung des Verhaltens von typischen Verunreinigungen in der Silberraffinations-
elektrolyse
Die Untersuchungsergebnisse der einzelnen Betrachtungsschwerpunkte werden in den nachfolgen-
den Kapiteln ausgewertet.
5.2.1 Versuchsdurchführung
Die Untersuchung der möglichen Anwendung des System Ag-CH3SO3H in der technischen Elek-
trolyse erfolgte im Labormaßstab in 1 L runden Doppelwandgefäßen bzw. 2,5 L Polypropylen
(PP) – Zellen. Ziel war es zunächst, im kleinen Maßstab wesentliche Informationen über mögli-
che Einflussparameter auf die Abscheidungsqualität zu gewinnen. Nach der Identifizierung eines
günstigen Parametersatzes erfolgte mit den Untersuchungen in einer rechteckigen 2,5 L PP-Zelle
die Charakterisierung des Verhaltens von typischen anodischen Verunreinigungen. Der prinzipielle
Aufbau der 1 L-Versuchszelle ist schematisch nachfolgend in Abbildung 5.20 dargestellt. Die Zelle
besteht aus einem temperierten zylindrischen Doppelwandgefäß, in welchem sich eine Anode und
eine Kathode befinden. Als Kathodenmaterial wurde wie in der technischen Anwendung rostfreier
Edelstahl (1.4301) eingesetzt mit einer Gesamtfläche von 42 cm2 (BxH = 6x7 cm). Als Anode
diente 99,99 % reines Silber (Fa. Heraeus), welches in Barren gegossen und über kopfseitige Boh-
rungen kontaktiert wurde. Das eingesetzte Elektrolytvolumen betrug 0,7 L, wobei Schwankungen
aufgrund des unterschiedlichen Auflösungsgrades der Anode auftraten. Diese wurden ausgeglichen,
der Badstand und damit die elektrochemisch aktive Fläche waren somit konstant. Der Abstand
zwischen Kathode und Anode wurde auf drei Zentimeter eingestellt. Die gesamte Zelle wurde mit
einem Deckel verschlossen, um die Verdunstung sowie die Verunreinigung der Zelle zu vermeiden.
Als Stromquelle diente ein Gleichrichter der Firma Statron, welcher eine stufenlose Einstellung
der Stromstärke auf die betrachteten Stromdichten von 150, 300 und 450 A/m2 ermöglichte. Die
anodische und kathodische Polarisation wurde stromlos, ebenso wie die Badspannung mittels
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Abb. 5.20 – Doppelwandgefäß (1 L) zur Optimierung der Abscheidung
hochohmigen Voltmeters mit Messwerterfassung gemessen. Die Messung der Polarisation erfolgte,
wie auch in den Grundlagenuntersuchungen, durch stromlose Spannungsmessung zwischen einem
Silberdraht in einer Luggin-Kapillare als Referenzelektrode und der Kathode bzw. Anode. Für den
Schwerpunkt zur Verbesserung der Abscheidungsqualität mittels Variation der Elektrolytzusam-
mensetzung wurden die in Tabelle 5.9 dargestellten Versuchsparameter gewählt. Da es sich bei
diesen Untersuchungen um eine Betrachtung hinsichtlich der technischen Umsetzbarkeit handelt,
werden im Folgenden Konzentrationsangaben in g/L angegeben. Die Konzentrationen wurden
bei den Versuchsreihen II und III (siehe Tabelle 5.9) derart gewählt, dass sie definierten molaren
Verhältnissen von Ag zu CH3SO3H entsprechen.
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Tabelle 5.9 – Übersicht über Elektrolyseparameter für die Versuche in der 1,0 L Zelle
I. Variation der Ag-Konzentration Weitere Parameter
cCH3SO3H 130 g/L Elektrolytvolumen 0,7 L
Zellvolumen 1,0 L
cAg 20, 40, 60, 90, 150, 200 g/L Temperatur 30 ◦C
Stromdichte 150 A/m2
300 A/m2
Elektrolysedauer 72 h, 36 h
Abstand Kathode - Anode 3 cm
Konvektion m. Rührer 200 rpm
II. Variation der CH3SO3H-Konzentration
cAg 130 g/L
Elektrolytvolumen 0,7 L
cCH3SO3H 24, 48, 96, 144, 192, 240, 288 g/L Temperatur 25
◦C
Stromdichte 300 A/m2
III. Reduktion der freien Säure durch Neutralisation 450 A/m2
Elektrolysedauer 48, 36 h
cAg 108 g/L Abstand Kathode - Anode 3 cm
cCH3SO3H 240 g/L Konvektion m. Rührer 200 rpm
Zugabe NaOH Freie Säure: 216, 192, 144, 48 g/L
Zugabe Ca(OH)2 Freie Säure: 216, 48 g/L
Zugabe Al Freie Säure: 216 g/L
Neben den Elektrolyseparametern wie Badspannung und der anodischen bzw. kathodischen Po-
larisation, die während der Elektrolyseversuche gemessen wurden, erfolgte auch eine optische
Bewertung der erzeugten Kathoden. Alle Kathoden wurden nach Beendigung des jeweiligen Versu-
ches mehrfach mit deionisiertem Wasser im Ultraschallbad gereinigt und anschließend fotografiert.
Infolge der immer noch relativ hohen Rauheit der Kathoden konnte kein quantitatives Messverfah-
ren zum Einsatz kommen. Es wurde daher eine Bewertungsmatrix für die optische Beurteilung der
kathodischen Niederschläge anhand verschiedener Kriterien angewandt. Die Bewertungsmatrix in
Tabelle 5.10 zeigt die entsprechenden Kriterien zur punktuellen Bewertung der Abscheidungsergeb-
nisse. Die Bewertungen sind unterhalb der dargestellten Kathoden in den entsprechenden Kapiteln
vermerkt.
Tabelle 5.10 – Bewertungsmatrix zur optischen Beurteilung der Abscheidungsqualität
Bewertungskriterium 0 - 5 Punkte 6 - 10 Punkte 11 - 15 Punkte
Dendriten keine bis kurze Nadeln und /
oder kleine flache Knospen
längere Nadeln und abstoßbare
Dendriten
nicht abstoßbare Dendriten und
Kurzschlüsse
Randbewachsung keine bis leichte
Randbewachsungen
knospige Randbewachsung dendritische Randbewachsung
Abscheidung kompakt und strippbar, Fläche
mit wenig Erhebungen
strippbar mit wenig pulvrigem
Material, Dendriten- und / oder
Knospenbildung auf der Fläche
nicht strippbar und pulvrige
Abscheidung, deutliche
Dendritenbildung auf der Fläche
Summe 0 - 15 Punkte 16 - 30 Punkte 31 - 45 Punkte
Je geringer die Punktzahl bei der Kathodenbewertung ist, desto besser ist demnach das Abschei-
dungsergebnis.
Den Untersuchungen zur Optimierung der Abscheidungsqualität im 0,7 L Maßstab hat sich eine
Betrachtung des Verhaltens typischer technischer Verunreinigungen einer Silberelektrolyse an-
geschlossen. Es erfolgte dabei die Betrachtung des Verhaltens von Kupfer, Palladium und Blei
während der methansulfonsauren Silberraffination. Die Durchführung der Versuche fand in den 2,5
L PP-Zellen mit jeweils 2 Kathoden und 1 Anode statt. Während der Versuche wurden die anodi-
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sche und kathodische Polarisation über einen Ag-Draht in einer Luggin-Kapillare gemessen. Eine
Temperierung der Kunststoffzellen erfolgte nicht, alle Versuche wurden bei Raumtemperatur durch-
geführt. Als Elektrolytsystem wurde eine 108 g/L Ag (1 mol/L Ag), 196 g/L CH3SO3H-Lösung (2
mol/L) gewählt. Die Verunreinigungen in den Silberanoden wurden wie folgt gewählt:
• Kupfer: 1,0, 2,5, 5,0, 8,0, 10,0 %
• Palladium: 0,01, 0,05, 0,10, 0,50 %
• Blei: 0,1, 0,5, 1,0 %
Die Anoden wurden durch Erschmelzen synthetischer Legierungen aus den entsprechenden Rein-
metallen und 99,99 % Silber (Fa. Heraeus) unter Schutzgas hergestellt. Trotz dieser Maßnahme
konnte ein Metallabbrand nicht vollständig vermieden werden. Proben der Anoden wurden daher
zusätzlich vor Einsatz in der Elektrolyse mittels ICP-OES analysiert.
5.2.2 Optimierung der kathodischen Abscheidungsqualität durch
Veränderung der Elektrolytzusammensetzung
Im Hinblick auf die Entwicklung eines praktisch umsetzbaren Verfahrens wurden in der ersten Stufe
der experimentellen Charakterisierung der Ag-CH3SO3H-Elektrolyse Versuche unter Einsatz einer
reinen Ag-Anode durchgeführt. Ziel der Untersuchungen war eine Ermittlung wesentlicher Ein-
flussparameter auf die elektrolytische Silberabscheidung. Bei den Versuchen wurden die folgenden
Elektrolyseparameter variiert:
• Ag-Konzentration
• Konzentration freie Methansulfonsäure
• Zugabe von Additiven 2 3
• Technische Anpassungen 3
Die Durchführung der Untersuchungen zur Optimierung der Abscheidungsqualität durch Ver-
änderung der Elektrolytzusammensetzung erfolgte in der in Kapitel 5.2.1 dargestellten 0,7 L-
Versuchsanlage unter den im selben Kapitel in Tabelle 5.9 angegeben Versuchsbedingungen. Wäh-
rend der Elektrolyseversuche erfolgt die Aufnahme verschiedener Messparameter (Badspannung,
kathodische- und anodische Polarisation, Temperatur). Im Rahmen dieser Arbeit werden vorrangig
die optische Bewertung der kathodischen Abscheidungsqualität sowie der spezifische Energiebedarf
zur Charakterisierung des Elektrolyseergebnisses verwendet.
2Ein Teil der hier ausgewerteten experimentellen Messungen sind im Rahmen der Masterarbeit „Untersuchungen zur
Silberraffinationselektrolyse aus methansulfonsauren Elektrolyten“ von Marie Keil entstanden.
3Die Untersuchungen hierzu erfolgten im Rahmen der experimentellen Arbeiten der Diplomarbeit „Untersuchungen
zu Einflussparametern auf die Kompaktabscheidung bei der Silberelektrolyse in methansulfonsaurer Lösung“ von
Tobias Müller.
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5.2.2.1 Einfluss der Silberkonzentration auf die kathodische Abscheidung
In einer ersten Versuchsreihe erfolgte die Untersuchung des Einflusses der Silberkonzentration
auf die Abscheidungsqualität bei kathodischen Stromdichten von 150 und 300 A/m2, die
Säurestärke war für die Versuche konstant bei 130 g/L. In Abbildung 5.21 sind die in den
Versuchen erzeugten Kathoden gezeigt. Die kathodischen Niederschläge wurden hinsichtlich der
optischen Beschaffenheit mit dem in Tabelle 5.10 beschriebenen Punktesystem bewertet. Für beide
untersuchten Stromdichten konnten im Ag-Konzentrationsbereich von 40 – 200 g/L kompakte
kathodische Niederschläge erzeugt werden. Für eine Ag-Konzentration von 20 g/L wurde bei
300 A/m2 kathodischer Stromdichte kein kompakter kathodischer Niederschlag abgeschieden. Bei
einer Stromdichte von 150 A/m2 bildete sich zwar noch ein stark dendritischer Silberniederschlag
aus, dieser war aber bei der Entfernung der Kathode aus der Zelle nicht stabil anhaftend.
15
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Bewertung: Punkte 28
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Abb. 5.21 – Einflussmatrix der kathodischen Stromdichte und Silberkonzentration auf die Qualität des kathodischen
Silberniederschlags, cCH3SO3H = 130 g/L, T = 30
◦C
Die Grenzstromdichte im System Ag-CH3SO3H wurde zur weiteren Charakterisierung des Systems
mittels linearer Voltammetrie an einer polierten Edelstahlronde bestimmt. Es ergibt sich ein linearer
Zusammenhang zwischen der Silberkonzentration und der Grenzstromdichte (Abbildung 5.22).
Die lineare Abhängigkeit der Grenzstromdichte von der Silberkonzentration im Diffusionsfall ist in
der Cottrell-Gleichung Formel 5.1.15, S. 53 begründet:
jlim,diff ∼ cAg,bulk (5.2.1)
Für eine Silberkonzentration von 20 g/L ergibt sich somit eine Grenzstromdichte von 260 A/m2.
Eine kompakte Abscheidung für 300 A/m2 und 20 g/L ist demnach nicht möglich. Oberhalb einer
Konzentration von 20 g/L lässt sich festhalten, dass eine weitere Erhöhung der Ag-Konzentration
die Qualität der Kathoden deutlich verbesserte.
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Abb. 5.22 – Einfluss der Silberkonzentration auf die Grenzstromdichte, cCH3SO3H = 130 g/L, 1 A/m
2s Vorschub
Dies zeigt sich auch in der Darstellung der Punktzahl der optischen Bewertung der Kathoden über
die untersuchten Silberkonzentrationen in Abbildung 5.23. Die Durchführung der Elektrolyseversu-
che bei niedrigeren Stromdichten führte zu besseren kathodischen Abscheidungsqualitäten.
Abb. 5.23 – Einfluss der Silberkonzentration auf die Qualität der kathodischen Abscheidung
Die Erhöhung der Silberkonzentration senkte für beide untersuchten Stromdichten die kathodische
Polarisation bei der Abscheidung. Exemplarisch ist der Verlauf der kathodischen Polarisation für
die ersten 60 min Elektrolyse bei 300 A/m2 in nachstehender Abbildung 5.24 dargestellt.
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Abb. 5.24 – Einfluss der Silberkonzentration auf die kathodische Polarisation während des Starts der Elektrolyse
Für 20 g/L Ag wurde kein kompakter kathodischer Niederschlag erzeugt, sodass sich auch kein
stabiler Polarisationsverlauf ausbildete. Mit steigender Silberkonzentration sinkt die kathodische
Polarisation. In den Grundlagenuntersuchungen konnte der Einfluss der Diffusions- und Durch-
trittspolarisation weitgehend ausgeschlossen werden. Des Weiteren ist aufgrund der bereits hohen
Säurestärke (130 g/L) keine signifikante Veränderung der Dicke der Doppelschicht in Betracht zu
ziehen. Demnach muss die Abnahme der Gesamtpolarisation vorrangig durch eine Verringerung
der Reaktions- und oder Kristallisationspolarisation hervorgerufen werden. Diese Beobachtung ist
in nachstehender Abbildung 5.25 noch einmal veranschaulicht. Demnach führt eine Steigerung der
Silberkonzentration zur Erhöhung der Silber-Adatomkonzentration auf der Elektrodenoberfläche.
Abb. 5.25 – Verlauf der Silberkonzentration an der Phasengrenze mit steigender Silberkonzentration im Elektrolyten
bei konstanter kathodischer Stromstärke
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Folgt man der Argumentation von Mehl et al. und Gerischer et al. [26, 30], dass der geschwindig-
keitsbestimmende Schritt bei der Elektrokristallisation von Silber der Einbau der Adatome in das
Metallgitter ist, so begründet sich auch die Abnahme der kathodischen Polarisation bei steigender
Silberkonzentration in der technischen Elektrolyse. Des Weiteren verbessert die Erhöhung der
Silberkonzentration deutlich die Kathodenqualität. Durch die Erhöhung der Adatomkonzentration
kann demnach das oberflächendiffusionskontrollierte Wachstum der einzelnen Keimstellen zuguns-
ten einer höheren Keim- bzw. Kristallitzahl beeinflusst werden. Dieser Effekt resultiert gleichzeitig
in einer Verringerung des Wachstums feldorientierter isolierter (FI) Kristallite.
Zur weiteren Bewertung der Elektrolyse wurde der spezifische Energiebedarf der Elektrolyse
berechnet (Abbildung 5.26). Mit Energieverbräuchen zwischen 20 - 50 kWh/tAg weist die me-
thansulfsonatsaure Elektrolyse bei 150 - 300 A/m2 geringere Energieverbrauchswerte auf, als eine
Möbius-Elektrolyse mit 600 – 900 kWh/tAg [82].
Abb. 5.26 – Einfluss der Silberkonzentration auf die kathodische Polarisation während des Starts der Elektrolyse
Für die Versuche lässt sich festhalten, dass eine Steigerung der Silberkonzentration zu einer qua-
litativen Verbesserung des kathodischen Niederschlags führt. Die Zugabe von Silber bewirkt ein
Absenken des spezifischen Energiebedarfs durch eine Verbesserung der Elektrolytleitfähigkeit. Des
Weiteren wird die kathodische Polarisation insbesondere zu Beginn der Elektrolyse gesenkt. Ein
Absinken der kathodischen Polarisation verringert für gewöhnlich die Streufähigkeit des Elektroly-
ten, was meist mit qualitativ schlechteren Kathoden einhergeht. Im vorliegenden System korrelierte
eine niedrigere kathodische Polarisation mit besseren Abscheidungsergebnissen. Als Ursache ist
eine Erhöhung der Silber-Adatomkonzentration zu vermuten, welche sich positiv auf das Kristallit-
wachstum auswirkt. Silbergehalte von über 150 g/L führen zu höheren Energieverbrauchswerten.
Dieser Umstand resultiert aus einem Anstieg der Badspannung bei höheren Silbergehalten. Der
Anstieg der Badspannung ist insbesondere in einer höheren anodischen Polarisation begründet. Die
anodische Polarisation stieg insbesondere durch eine höhere Viskosität des Elektrolyten (langsame-
rer Abtransport von Silberionen von der Silberanode) sowie dem Erreichen der Löslichkeitsgrenzen
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des Silbermethansulfonats im anodennahen Raum an.
5.2.2.2 Einfluss der Säurekonzentration
Die Voruntersuchungen zur Silberabscheidung aus methansulfonsauren Elektrolyten haben
gezeigt, dass grundsätzliche Unterschiede im Abscheidungsverhalten zwischen Ag-CH3SO3H
und Ag-HNO3 bestehen. Aus den Erkenntnissen der vorherigen Versuchsreihe konnte abgeleitet
werden, dass eine Erhöhung der Silberkonzentration die Abscheidungsergebnisse verbessert.
Für die Untersuchungen zum Einfluss der Säurestärke auf die Abscheidungsergebnisse wurde
die Silberkonzentration mit 108 g/L (1 mol/L) fixiert. Die Stromdichten wurden im Vergleich
zur vorherigen Versuchsreihe von 150 und 300 A/m2 auf 300 und 450 A/m2 erhöht. Infolge
einer höheren Abscheidungspolarisation, welche durch das Methansulfonat-Anion bedingt ist,
wurde ein signifikanter Einfluss auf die Abscheidungscharakteristik des Silbers bei Variation der
Methansulfonsäure-Konzentration vermutet. Nachfolgende Abbildung 5.27 mit Aufnahmen der
Kathoden illustrieren den Sachverhalt.
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Abb. 5.27 – Einflussmatrix der kathodischen Stromdichte und Säurekonzentration auf die Qualität des kathodischen
Silberniederschlags, cAg = 108 g/L, T = 25 ◦C
Eine Erhöhung der Säurekonzentration verbesserte deutlich die Qualität des kathodischen Nieder-
schlags. Dies wird auch in der optischen Bewertung über die Punkteskala deutlich.
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Abb. 5.28 – Einfluss der Konzentration der freien Säure auf die Abscheidungsqualität
Die Verbesserung der kathodischen Abscheidungsqualität resultierte aus einer Erhöhung der
Streufähigkeit des Elektrolyten durch eine verstärkte Polarisation bei der Abscheidung, wie die
nachstehende Abbildung 5.29 illustriert.
Die Erhöhung der Säurekonzentration geht gleichsam mit einem Anstieg der Abscheidungspolari-
sation einher, sodass lokale Unebenheiten durch die entsprechend verbesserte Streufähigkeit des
Elektrolyten ausgeglichen werden konnten. Dieser Umstand führte zur beschriebenen Verbesserung
der Kathodenqualität mit steigendem Säuregehalt und wurde auch für die schwefelsaure
Kupferraffinationselektrolyse beschrieben [83].
Eine Erhöhung der Säurekonzentration führt gleichsam zu einer entsprechenden Vergrößerung der
Abb. 5.29 – Einfluss der Säurekonzentration auf die kathodische Polarisation während des Starts der Elektrolyse
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H3O+-Ionenkonzentration einher. Demnach hätte auch die Erhöhung der letztgenannten Spezies zu
einer Verbesserung der Kathodenqualität beitragen können. Um diesen Umstand zu überprüfen,
erfolgte in einer weiteren Versuchsreihe die Neutralisation der überschüssigen Säure durch Einsatz
von Natriumhydroxid, Calciumhydroxid und Aluminiumspänen. In der nachstehenden Abbildung
5.32 sind vergleichend die erzeugten Kathoden für denselben Anionengehalt und H3O+-Gehalt
dargestellt.
240,5 g/L CH3SO3H,
108 g/L Ag, 450 A/m2,
keine Neutralisation
192,5 g/L CH3SO3H,
59,1 g/L NaCH3SO3,
108 g/L Ag, 450 A/m2
144,3 g/L CH3SO3H,
118 g/L NaCH3SO3,
108 g/L Ag, 450 A/m2
144,3 g/L CH3SO3H,
108 g/L Ag, 450 A/m2,
keine Neutralisation
Abb. 5.30 – Einfluss der Neutralisation der freien Säure mit NaOH
Die Abscheidungsqualität nahm mit zunehmender Zugabe von NaOH und der damit einherge-
henden Senkung der freien Säurekonzentration tendenziell ab. Insbesondere die Ausprägung der
Randüberwachsungen stieg mit Absenkung der freien Säurekonzentration an. Dieser Effekt kann
aber auch aus einer verringerten Konvektion insbesondere im Randbereich infolge einer erhöhten
Viskosität der Lösung resultieren. Die selben Beobachtungen konnten ebenso bei der Zugabe von
Ca(OH)2 und Al zur Absenkung der freien Säure festgestellt werden.
Neben der kathodischen Abscheidungsqualität ist der spezifische Energiebedarf zur Erzeugung
des Kathodensilbers eine wesentliche Bewertungsgröße für die Elektrolyse. Der Einfluss der
Säurekonzentration auf den Energiebedarf ist in Abbildung 5.31 gezeigt.
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Abb. 5.31 – Einfluss der Säurekonzentration auf den spezifischer Energiebedarf für verschiedene Stromdichten, cAg =
108 g/L
Der spezifische Energiebedarf bei der methansulfonsauren Silberelektrolyse durchläuft demnach
abhängig vom Säuregehalt ein Minimum. Ursache ist zunächst eine Abnahme der Badspannung
und damit des Energiebedarfs infolge einer verbesserten elektrischen Leitfähigkeit des Elektrolyten
und anschließend ein Anstieg der Badspannung durch eine erhöhte Viskosität des Elektrolyten
sowie dem Erreichen der Löslichkeitsgrenze von Silbermethansulfonat. Die Abbildung 5.32 zeigt
den Einfluss der Säurekonzentration auf die Leitfähigkeit des Elektrolyten für cAg = 108 g/L.
Abb. 5.32 – Ermittelter Einfluss der freien Säurekonzentration auf die elektrische Leitfähigkeit und die Viskosität,
cAg = 108 g/L, T = 25 ◦C
Die Viskosität des Elektrolyten wurde mithilfe eines Kugelfallviskosimeters nach Höppler (Fa.
Rheotest, Medingen) und die elektrischen Leitfähigkeiten mithilfe eines Conductometers (Fa. WTW
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Gerät Cond 3320) gemessen. Der positive Effekt der steigenden elektrischen Leitfähigkeit mit
steigender Säurekonzentration ist besonders im Bereich von 25 – 150 g/L CH3SO3H ausgeprägt.
Gleichsam steigt mit der Erhöhung der Säurekonzentration auch die Viskosität des Elektrolyten,
wie die Abbildung 5.32 zeigt. Durch die höhere Viskosität wird der Silbertransport durch den
Elektrolyten generell verlangsamt. Infolge der hohen lokalen Silberkonzentration an der Anoden-
oberfläche durch die dortige Silberauflösung wurde mitunter während der Versuche mit hohen
Säurekonzentrationen eine Passivierung beobachtet. Diese tritt durch die Kristallisation elektrisch
nichtleitenden Silbermethansulfonats auf der Oberfläche der Anode auf und äußert sich durch
einen starken Anstieg der anodischen Polarisation und damit auch der Badspannung. Dieser Effekt
wird durch die Erhöhung der Stromdichte verstärkt, wie Abbildung 5.33 zeigt. Die Variation des
Abb. 5.33 – Verlauf der anodischen Polarisation mit zunehmender Anzahl geflossener kathodischer Ladungen, cAg =
108 g/L, T = 25 ◦C
Säuregehaltes hat gezeigt, dass eine Erhöhung der Methansulfonsäurekonzentration zunächst sehr
deutlich die kathodische Abscheidungsqualität verbessert. Eine Ursache ist vermutlich die höhere
kathodische Polarisation und demnach gleichsam eine verbesserte Streufähigkeit des Elektrolyten.
Neben der besseren Abscheidungsqualität sinkt auch der spezifische Energiebedarf infolge einer
verbesserten Elektrolytleifähigkeit, wenn ein bestimmter Wert der freien Säurekonzentration nicht
überschritten wird. Dieser lag für eine Stromdichte 300 A/m2 bei 240 g/L und für eine Stromdichte
von 450 A/m2 bei 192,5 g/L. Höhere Säurekonzentrationen resultierten in einem Anstieg des
spezifischen Energiebedarfs infolge einer höheren Badspannung.
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5.2.3 Verbesserung der Qualität des kathodischen Niederschlags durch
Variation der Elektrolysebedingungen
5.2.3.1 Veränderung des Kathodenmaterials
Zu Beginn eines Elektrolyseprozesses erfolgt in der Regel die Abscheidung des zu raffinierenden
Materials auf einer Kathode aus artfremden Material. Diese Kathodenbleche werden auch
Starterbleche genannt. Nachdem eine gewisse Materialmenge abgeschieden ist, besteht das
Starterblech aus einem Überzug des abzuscheidenden Materials. Die Kristallisations- und
Abscheidungseigenschaften des Deposits ändern sich durch Wechselwirkungen mit dem Substrat.
Diese Effekte werden als Epitaxie und Pseudomorphose [19, S. 288] bezeichnet. Erstgenannter
Effekt beschreibt den Grad der Fehlpassung der Kristallgitter des Substrates (Starterblech) und
des abzuscheidenden Materials. Durch Epitaxie kann die Kristallisation des Deposits beeinflusst
und bestimmte strukturelle Eigenschaften des Substrates in das Wachstum des kristallisierenden
Materials übernommen werden. Pseudomorphose hingegen beschreibt die Fortsetzung struktureller
und kristallografischer Eigenschaften eines Substrates (beispielsweise Korngrenzen) in einem
wachsenden Kristall. Für die Abscheidung von Silber werden heute meist Edelstahlkathodenbleche
verwendet [55]. In der Vergangenheit fanden auch Titan oder Feinsilberbleche für die elektrolytische
Raffination von Silber Einsatz [41][43, S.309]. Der Vergleich von gewalztem Feinsilber und
Edelstahl als Starterblech für die Silberelektrolyse ist in der nachstehenden Abbildung 5.34
dargestellt.
Bewertung: 16 Punkte Bewertung: 9 Punkte
Abb. 5.34 – Einfluss des Kathodenmaterials, links Edelstahl, rechts kaltgewalztes Silberblech, cAg = 108 g/L, cCH3SO3H
= 240 g/L, iK 450 = A/m2
Besonders zu Beginn der Elektrolyse war ein deutlicher Unterschied in der kathodischen Polarisa-
tion messbar. Die kathodische Polarisation für die Abscheidung von Silber auf dem Feinsilber ist zu
Beginn der Elektrolyse um ca. 20 mV (entspricht einer Polarisationsänderung von ca. 50 %) niedri-
ger. Diese Differenz resultiert aus einer höheren Kristallisationspolarisation bei der Abscheidung
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von Silber auf einem artfremden (Edelstahl) Material. Sobald die Edelstahloberfläche vollständig
mit Silber belegt ist, nehmen beide Polarisationswerte eine ähnliche Größe an. Hinsichtlich der
Abscheidungsqualität lässt sich feststellen, dass insbesondere die Kathodenfläche bei Einsatz eines
kaltgewalzten Ag-Bleches wesentlich glatter erscheint und auch die Randüberwachsungen reduziert
werden konnten. Bei dem Einsatz eines Ag-Starterbleches konnte das beste Abscheidungsergebnis
von allen Versuchen bei 450 A/m2 kathodischer Stromdichte erzielt werden.
5.2.3.2 Konvektion
Innerhalb der Elektrolysezelle bilden sich aufgrund der kathodischen Abscheidung bzw. der an-
odischen Auflösung Konzentrationsgradienten hinsichtlich des Silbergehaltes aus, die zu einer
natürlichen Konvektion im Elektrolyten führen. Durch den Einsatz eines Rührwerkes kann die
Ausprägung der Konzentrationsunterschiede verringert werden. Um die Durchmischung der Zelle
zu verbessern und eine gleichmäßige Silberkonzentration zu erreichen, wurde der Einfluss einer
direkten Anströmung der Kathode im unteren Bereich für verschiedene Durchflussraten untersucht.
Die Anströmung wurde durch ein L-Rohr mit mehreren Bohrungen realisiert, welches vor der
Kathode positioniert war. Die erzeugten Kathoden sind in 5.35 gezeigt.
Bewertung: Punkte 16 Bewertung: Punkte 12 Bewertung: Punkte 11
Abb. 5.35 – Einfluss der Konvektion auf die Abscheidung, links keine Anströmung, mitte direkte Anströmung mit 0,5
Badwechseln pro Stunde, rechts Anströmung mit 1 Badwechsel pro Stunde, cAg = 108 g/L, cCH3SO3H = 240,3 g/L, iK
= 300 A/m2
Insbesondere die höchste Anströmrate reduziert merklich das Randwachstum. Generell ist eine
deutliche Verbesserung der Qualität des kathodischen Niederschlags durch die Erhöhung der Kon-
vektion zu verzeichnen. Es konnte zudem beobachtet werden, dass die kathodische Polarisation
sinkt. Eine höhere Konvektion im Elektrolyten führt zu einer Verringerung der Dicke der Dif-
fusionsrandschicht, was wiederum die Diffusionspolarisation senkt. Die Tabelle 2.2 zeigt, wie
sich unterschiedliche Konvektionsverhältnisse auf die Dicke der Nernstschen Diffusionsschicht
und die Grenzstromdichte auswirken. Die Dicke der Randschicht kann beispielsweise durch die
Anströmung halbiert werden, wie die berechneten Werte in Tabelle 2.2 auf Seite 11 zeigen. Für
eine großtechnische Umsetzung existieren bereits Systeme, welche eine direkte Anströmung der
Kathoden gewährleisten [84].
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5.2.3.3 Einfluss der Temperatur
Der Einfluss der Temperatur auf die Abscheidungsqualität soll im Rahmen dieser Auswertung
nur kurz Beachtung finden. Aus der Literatur geht hervor, dass eine Absenkung der Abschei-
dungstemperatur sich positiv auf die Abscheidungsmorphologie auswirkt. Dies wurde auch im
nitrathaltigen System beobachtet [85]. Die Untersuchungen im Rahmen der Kompaktabscheidung
von Silber aus methansulfonsauren Elektrolyten zeigten ebenfalls, dass eine Verringerung der
Elektrolysetemperatur in einer Verbesserung des Abscheidungsergebnisses resultierten, wie die
nachstehenden Abbildung 5.36 zeigen. Derselbe Effekt konnte auch bei der Abscheidung von
Kupfer in Methansulfonsäure beobachtet werden [6].
Bewertung: Punkte 26 Bewertung: Punkte 30 Bewertung: Punkte 34
Abb. 5.36 – Einfluss der Temperatur auf die Abscheidungsqualität, Links 25 ◦C, Mitte 30 ◦C, Rechts 40 ◦C, cAg =
108 g/L, cCH3SO3H = 144,2 g/L, iK = 300 A/m
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Durch eine niedrigere Temperatur steigt allerdings die Badspannung und damit auch der spezifische
Energiebedarf an.
5.2.3.4 Verbesserung der Qualität des kathodischen Niederschlags durch Zusatz von
Elektrolyseadditiven
Im Rahmen der Untersuchungen erfolgte der Einsatz unterschiedlicher Additivgruppen mit dem
Ziel, die Abscheidungsqualität der erzeugten kathodischen Niederschläge zu verbessern. Gemäß
den Ausführungen unter 3.4 S. 31 können verschiedene Wirkmechanismen zur Beeinflussung
der Abscheidung führen. Aufgrund der großen Anzahl betrachteter Additive wird an dieser Stelle
auf eine vollumfängliche Darstellung aller Versuchsergebnisse verzichtet. Die Additive wurden
in einem Konzentrationsbereich von 0,01 – 1 g/L, seltener 10 g/L betrachtet. Dazu erfolgten die
Aufnahme von Stromdichte-Potentialkurven im Bereich von 0 – 800 A/m2 sowie ein 16-stündiger
Abscheidungsversuch mit der jeweils höchsten Additivkonzentration. Die Tabelle 5.11 listet alle
Additive sowie deren polarisierende bzw. depolarisierende Wirkung bezüglich der additivfreien
Referenzkurve auf. Positive Werte entsprechen einer polarisierenden Wirkung, negative Werte einer
depolarisierenden Wirkung. Aus der Streuung aller aufgenommenen Referenzkurven kann eine
durchschnittliche Standardabweichung von ±5 mV berechnet werden. Abweichungen zwischen
der gemessenen Polarisation bei der entsprechenden Additivkonzentration und der Referenzkurve,
welche betragsmäßig kleiner als 5 mV sind, liegen demnach innerhalb der Streuung der Messwerte.
Für die Betrachtung der Polarisationswerte bei Stromdichten von 450 und 600 A/m2 ergibt sich
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Tabelle 5.11.
Tabelle 5.11 – Eingesetzte Additive sowie deren Einfluss auf die Polarisation bei ausgewählten Stromdichten und
deren Auswirkung auf die Qualität des kathodischen Niederschlags, maximale Additivkonzentration
Additiv cAdditiv ∆ϕ(ϕRef−ϕAdditiv) Deposit
1 Additiv cAdditiv ∆ϕ(ϕRef−ϕAdditiv) Deposit
1
(g/L) 450 600 (g/L) 450 600
Mercaptoessigsäure 1 -15 -13 – Cholinhydroxid 10 -0,1 0,6 –
Mercaptopyridin 1 -42 -39 – Betain 10 2,5 2,4 ++
Pyridin-2-
thiocarboxamid
-1 -2,4 – Hexadecyltrimethyl-
ammonium-
methansulfonat
10 -3,5 -3,6 ++
Mercaptothiazolin 1 -2 -1 - Tetra-n-butyl-
ammoniumhydroxid
1 7,7 7,8 –
Thiodiglycol 0,01 1 0 - Octylphenolethoxylat 5 -/+
Thioharnstoff 10 4,6 5,8 ++ Phosphat 5 +
Gelatine 1 6,1 7,4 ++ Chlorid 0,03 4,5 4,9 ++
Gummi Arabicum 1 -6,4 -8,7 ++ Chlorid + Gelatine 0,03
+ 1
1,8 2,2 +
Ligninsulfonsäure 0,1 -6,5 -9,5 + Thiosulfat 0,1 2,3 0,7 –
Knochenleim 5 n.N. Tartrat 10 -17,7 -21,6 ++
PEG 1.500 10 -/+ Fluorid 10 -4,4 -5,4 +
PEG 10.000 10 -/+ Na-Isethionat 10 2,2 0,8 +
PEG 100.000 10 -/+
Knochenleim 5 n.N.
1 ++ Verbesserung, + leichte Verbesserung, -/+ kein Unterschied feststellbar, - leichte Verschlechterung, – deutliche Verschlechterung der Abscheidungsqualität
Auffällig ist, dass viele der eingesetzten Additive mit aktiver Thiolgruppe eine polarisierende
Wirkung auf die Abscheidung entwickelten, diese Additive aber auch in den meisten Fällen zu
schlechteren Abscheidungsergebnissen führten. Gleichzeitig wirkten die Additive mit den positivs-
ten Wirkungen auf die Abscheidungsqualität schwach bis mittelstark depolarisierend (Gelatine,
Thioharnstoff, Betain, Chlorid). Eine Ausnahme bildeten hierbei Gummi Arabicum und Tartrat,
welche die Abscheidung ebenfalls positiv beeinflussten, aber polarisierend wirkten. Die Auswir-
kung auf die Abscheidungsqualität kann ausgehend von den Versuchsergebnissen nicht direkt mit
der polarisierenden oder depolarisiernden Wirkung des Additivs in Verbindung gebracht werden.
Dazu diente die Durchführung einer jeweils 16-stündigen Elektrolyse mit der maximal untersuchten
Additivkonzentration, welche ebenfalls in 5.11 für das jeweilige Additiv gelistet ist. Ziel dieser
Abscheidungsversuche war es, eine prinzipielle Aktivität der Additive hinsichtlich einer Beeinflus-
sung der Qualität der Metallabscheidung zu ermitteln.
Exemplarisch sind in Abbildung 5.37 die kathodischen Niederschläge für drei unterschiedliche
Additive und einen additivfreien Versuch dargestellt.
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Referenz - Additivfrei 1 g/L Mercaptopyridin
30 mg/L Chlorid 1 g/L Gelatine
Abb. 5.37 – Erhaltene Abscheidungen nach 16-stündiger Elektrolyse, cAg = 108 g/L, cCH3SO3H = 240,3 g/L,
iK 450 A/m2
Aus dem Vergleich der Abbildungen lassen sich zum Teil deutliche Unterschiede hinsichtlich der
Neigung zum Dendritenwachstum und der Qualität der Fläche des kathodischen Niederschlags
erkennen. Jene Additive, für die optisch die besten Abscheidungsergebnisse gewonnen werden
konnten, wurden in der 0,7 L Elektrolysezelle (Abbildung 5.20) eingesetzt. Eine ausführliche
Beschreibung der Vorgehensweise ist in der Versuchsdurchführung gegeben. Weitere Informationen
zu den eingesetzten Additiven sind in Tabelle 6.5 im Anhang kurz zusammengefasst. Die optisch
besten Ergebnisse hinsichtlich der Qualität des kathodischen Niederschlags nach 16-stündiger
Elektrolyse wurden für die Additive Gelatine, Isethionat und Betain erhalten. Ausgehend von
diesen Beobachtungen wurden diese Additive in der Elektrolyse bei einer Stromdichte von
450 A/m2 eingesetzt. In Abbildung 5.38 sind die so erzeugten Kathoden dargestellt.
Bewertung: Punkte 16 Bewertung: Punkte 14 Bewertung: Punkte 17 Bewertung: Punkte 25
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Abb. 5.38 – Einfluss der Additivzugabe auf die Abscheidung: a-kein Additiv, b-1 g/L Gelatine, c-1g/L Isethionat
d-1g/L Betain, cAg = 108 g/L, cCH3SO3H = 240,3 g/L, iK = 450 A/m
2
Nach Bewertung mit der optischen Bewertungsmatrix (Tabelle 5.10) konnte keine deutliche Verbes-
serung der Qualität des kathodischen Niederschlags durch die Additivzugabe festgestellt werden.
Bei Betrachtung der aufgenommenen Polarisationswerte zu Beginn der Elektrolyseversuche (Ab-
bildung 5.39) bestätigen sich die Ergebnisse der Stromdichte-Potentialkurven weitgehend. Die
Additive Betain und Gelatine wirkten leicht depolarisierend auf die Abscheidung, das Additiv
Isethionat wiederum polarisierend.
Abb. 5.39 – Verlauf der kathodischen Polarisation ausgewählter Additive, cAg = 108 g/L, cCH3SO3H = 240,3 g/L,
iK 450 A/m2
Das Additiv Isethionat entwickelte als einziges eine nennenswerte polarisierende Wirkung auf die
Abscheidung, führte aber ebenfalls nicht zu einer deutlichen Verbesserung der Qualität des kathodi-
schen Niederschlags. Eine Steigerung der Kathodenqualität ist demnach nicht ausschließlich mit der
Zugabe eines polarisierend wirkenden Additivs erreicht. Aus den Untersuchungen lässt sich ableiten,
dass keines der eingesetzten Additive die Kathodenqualität signifikant im Vergleich zum additivfrei-
en Referenzsystem verbessern konnte. Eine mögliche Ursache für diesen Umstand kann zum einen
die starke Besetzung der Doppelschicht und der Silberoberfläche mit Methansulfonat-Anionen
sein, welche eine wirksame Inhibition beispielsweise durch Adsorption weitgehend verhindert. Des
Weiteren kann aufgrund der Vorgehensweise bei den Abscheidungsversuchen im Kleinstmaßstab
nicht zweifelsfrei geklärt werden, ob eine positive Additivwirkung nicht bei einer anderen niedri-
geren oder höheren Additivkonzentration möglich wäre. Die Stromdichte-Potentialkurven haben
zum Teil ein Wechsel des Verhaltens zwischen polarisierend und depolarisierend, abhängig von der
Additivkonzentration, gezeigt.
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5.2.3.5 Fazit
Die Untersuchungen hinsichtlich der Optimierung der Kathodenqualität haben gezeigt, dass für
eine möglichst hohe Qualität der Abscheidung folgende Bedingungen erfüllt sein müssen:
• möglichst tiefe Elektrolysetemperatur
• Starterblech möglichst Silber
• hohe tangentiale Anströmung der Kathode
Die umfangreichen Untersuchungen zum Einsatz von möglichen Additiven zur Verbesserung der
Abscheidungsqualität haben im 0,5 L - Maßstab gezeigt, dass insbesondere schwach depolarisierend
wirkende Additive wie Gelatine, Thioharnstoff, Betain und Chlorid die Abscheidungsqualität des
Silberdeposits positiv beeinflussen. Diese Ergebnisse konnten jedoch nicht in Abscheidungsver-
suchen mit großflächigeren Kathoden reproduziert werden, sodass hinsichtlich eines geeigneten
Additivzusatzes keine finale Empfehlung ausgesprochen werden kann.
5.2.4 Charakterisierung des Verhaltens typischer Verunreinigungen während
der Silberraffination
Die Auswertung der Literatur hinsichtlich der Elektrolyseparameter (Tabelle 3.3, S. 31) technischer
Möbius-Elektrolysen hat gezeigt, dass eine große Bandbreite in der chemischen Zusammensetzung
der Anoden und der Elektrolyte bzw. Verunreinigungsgehalte im Elektrolyten besteht. Im Rahmen
der Charakterisierung der Silberraffinationselektrolyse aus methansulfonsaurer Lösung wurden
gezielt Anoden mit Kupfer, Blei und Palladium legiert. Die Untersuchungen beschreiben das Ver-
halten der Verunreinigungen in dem alternativen Elektrolytsystem und dienen dem Vergleich zur
herkömmlichen Möbiuselektrolyse. Die Versuchsbedingungen sind unter 5.2.1 S. 65 ausführlich
dargestellt. Zur besseren Übersichtlichkeit erfolgt die Beschreibung und Auswertung der Versuchs-
ergebnisse getrennt nach den einzelnen anodischen Verunreinigungen. Aus der Betrachtung der
thermodynamischen Elektrodenpotentiale in Abhängigkeit von der Metallkonzentration (berechnet
mit der Nernst-Gleichung, 2.5.3, S. 13) ergibt sich die nachstehende Abbildung 5.40. In dieser
Abbildung ist als Gerade das Ag+-Elektrodenpotential für eine 1 mol/L (108 g/L) Ag-Lösung
eingetragen. Elektrodenpotentiale über diesem Wert führen dazu, dass das entsprechende Metallion
unter thermodynamischen Gesichtspunkten zuerst abgeschieden wird. Für Palladium existieren in
der Literatur sehr unterschiedliche Angaben für das Elektroden-Standardpotential, diese sind in
Tabelle 3.2 auf Seite 27 vergleichend dargestellt. In Abbildung 5.40 sind für zwei verschiedene
Literaturwerte des Standardpotentials für Palladium die entsprechenden Verläufe in Abhängigkeit
von der Metallionenkonzentration dargestellt.
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Abb. 5.40 – Nach Nernst berechnete Elektrodenpotentiale abhängig von der Konzentration im thermodynamischen
Gleichgewicht, [50, 57]
Je nachdem welcher Literaturwert für das Standardpotential verwendet wird, ergeben sich verschie-
dene Kurvenverläufe für die Abhängigkeit des Palladium-Potentials. Es wird ersichtlich, dass die
Abtrennung von Palladium für Konzentrationen cPd < 9,93 g/L bei Annahme eines Standardpotenti-
als für Palladium von 0,83 V [50] möglich ist. Aus der Abbildung wird weiterhin ersichtlich, dass
die Abscheidung von Kupfer sowohl als Cu+ als auch Cu2+ stets ein geringeres Standardpotential als
Silber aufweist und demnach Kupfer aus einer wässrigen Lösung in Anwesenheit von Silberionen
thermodynamisch nicht abgeschieden werden kann.
5.2.4.1 Verhalten von Kupfer
Die untersuchten Anodenlegierungen wiesen Kupfergehalte zwischen 0,82 bis 8,91 % Cu auf.
Wie in der Versuchsdurchführung ausgeführt, erfolgte am Ende der Anodenreise kein Austausch
des Elektrolyten, sodass sich in diesem die Kupferkonzentration stetig erhöhte. Der Anstieg der
Kupferkonzentration im Elektrolyten sowie der Kupfergehalt der Kathoden ist in Abbildung 5.41
dargestellt. Kupfer wird bevorzugt anodisch gelöst und reichert sich im Elektrolyten an. Es besteht
ein Zusammenhang zwischen der Kupferkonzentration im Elektrolyten und dem Kupfergehalt im
Feinsilber. Diese Beobachtung wurde auch durch andere Autoren bereits bei der Möbiuselektrolyse
beschrieben [45, 46]. Der Vergleich mit veröffentlichten Werten der klassischen Raffination und
der Raffination von Silber mittels Methansulfonsäure hinsichtlich des Kupfergehaltes im Kathoden-
silber ist in Abbildung 5.42 gezeigt. Die in den referenzierten Versuchsergebnissen dargestellten
Ergebnisse resultieren aus Elektrolysen mit den in Tabelle 3.3 auf Seite 31 dargestellten Parame-
tern. Nach Maurell-Lopez et al. [4] sind folgende Inkorporationsmechanismen von Kupfer in das
Feinsilber möglich:
• Mitabscheidung von Kupfer in das Feinsilber
• Einbau von Cu-haltigem Elektrolyten in der Kathode
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Abb. 5.41 – Entwicklung des Kupfergehalts im Elektrolyten und im Feinsilber mit zunehmender Elektrolysezeit (5
Anodenreisen)
• Hydrolyse von Kupfersalzen sowie deren anschließende Fällung als Hydroxide während der
Waschprozesse
Abb. 5.42 – Abhängigkeit des Kupfergehalts im Feinsilber vom Kupfergehalt im Elektrolyten
Die optische Qualität der Kathoden sinkt mit steigender Kupferkonzentration im Elektrolyten. Ein
verstärkter Einbau von Elektrolyten in die Silberkathoden mit höherer Rauheit (höherer Cu-Gehalt
im Elektrolyten) ist aber auszuschließen, da die Kohlenstoff- und Schwefelgehalte der Kathoden
nicht mit den Kupfergehalten korrelieren, wie Tabelle 6.4 im Anhang zeigt. Dieser Mechanismus
kann für die durchgeführten Elektrolyseversuche nicht ursächlich für die Kupferinkorporation in
den Kathoden sein. Als weitere Möglichkeit zur Kupferinkorporation beschreiben die Autoren [4,
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Tabelle 5.12 – Ergebnisse der Bestimmung des Kupfergehaltes des Feinsilbers an elektrolyt– bzw. starterblech-
zugewandter Seite
Parameter Kathodennummer
Kathode K1 K2 K3 K4 K5 K6
Anodenart AgCu AgCu Ag Ag Ag Ag
Stromdichte (A/m2) 350 350 350 350 600 600
Cu-Gehalt im
Elektrolyten (g/L)
42,9 42,3 39,3
Cu-Analyse µg/g
Starterblechseite 168 ± 4 98 ± 6 43 ± 9 58 ± 5 54 ± 6 82 ± 9
Elektrolytseite 32 ± 1 32 ± 6 27 ± 2 27 ± 1 27 ± 6 24 ± 1
45] eine Verunreinigung der Feinsilberdendriten durch Hydrolyse nach folgenden Reaktionen:
Cu(CH3SO3)2+2H2O→ Cu(OH)2+2CH3SO3H (5.2.2)
Cu(OH)2→ CuO+H2O (5.2.3)
Entsprechend des oben beschriebenen Verunreinigungsmechanismus ist demnach ein saurer Wasch-
vorgang zur Verdrängungswäsche des Elektrolyten eine mögliche Lösung zur Senkung des Kup-
fergehaltes im Feinsilber. Haranczyk et al. [45] konnten mittels Berechnungen zeigen, dass eine
elektrochemische Mitabscheidung von Kupfer nur für einen geringen Anteil des gefundenen Kup-
fers im Feinsilber verantwortlich sein kann. Ausgehend von diesen Beobachtungen erfolgte eine
weitere Charakterisierung der Kathoden hinsichtlich des Kupfergehaltes. Dazu wurden zum einen
die elektrolytzugewandte Seite und zum anderen die wesentlich glattere, dem Kathodenblech zuge-
wandte Seite, nasschemisch analysiert. Die Ergebnisse sind exemplarisch für sechs Kathoden in der
Tabelle 5.12 dargestellt. Aus den Analysenergebnissen wird ersichtlich, dass die Inkorporation von
Kupfer zu Beginn der Elektrolyse verstärkt stattfindet.
Die Beobachtung einer verstärkten Cu-Inkorporation zu Beginn der Elektrolyse (stärkerer Cu-
Einbau auf Seite des Starterblechs) widerspricht dem Cu-Einbau in das Feinsilber mittels Hydrolyse,
da diese Effekte verstärkt in den Dendriten auftreten müssten, wo mehr Elektrolyt eingeschlossen
werden kann. Der Einschluss von Elektrolyt sowie die Hydrolyse als Inkorporationsmechanismen
für Kupfer in das Feinsilber können aufgrund der Untersuchungsergebnisse ausgeschlossen werden.
Die höheren Cu-Gehalte in den Kathoden auf Starterblechseite lassen jedoch den Schluss zu, dass
zumindest partiell und besonders zu Beginn der Elektrolyse eine Verunreinigung mit Kupfer erfolgt.
Die in der Literatur beschriebene Mitabscheidung von Kupfer [4, S. 26][45] kann aufgrund des
hohen Potentialunterschiedes der Silber- und Kupferabscheidung ebenfalls als nahezu unwahrschein-
lich ausgeschlossen werden. Zu Beginn der Elektrolyse liegt eine höhere kathodische Polarisation
der Silberabscheidung vor, wie Abbildung 5.43 exemplarisch für die Abscheidung von Silber aus
1-molarer Silberlösung auf Edelstahl zeigt.
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Abb. 5.43 – Kathodische Polarisation zu Beginn der Elektrolyse - Modellversuch im Kleinstmaßstab
Die kathodische Polarisation und auch die reale kathodische Stromdichte (aufgrund der wesentlich
geringeren Oberfläche der Kathode) sind zu Beginn der Abscheidung höher als im Verlauf der Elek-
trolyse. Der Abfall der Polarisation in den ersten 100 s beträgt bei den durchgeführten Experimenten
jedoch maximal 50 mV. Der thermodynamische Potentialunterschied zwischen der Abscheidung
von Kupfer und Silber beträgt unter Versuchsbedingungen (cCu = 40 g/L, cAg = 108 g/L, ECu/Cu2+ =
0,34 V) für Cu/Cu2+ 430 mV. Für das Gleichgewicht Cu/Cu+ (ECu/Cu+ = 0,62 V) würde sich für eine
Cu+-Konzentration von 40 g/L ein Abscheidungspotential von 0,62 V und damit ein Potentialunter-
schied zur Silberabscheidung von 180 mV ergeben. Die Cu+-Konzentration ist jedoch wesentlich
geringer. Für das Disproportionierungs-Gleichgewicht Cu2+ zu Cu+ geben Ciavatta et al. [86] eine
Gleichgewichtskonstante von 10-5,73 an. Daraus folgt eine Cu+-Konzentration von rund 50 mg/L,
ein entsprechendes Abscheidungspotential von 0,34 V und demnach ein Potentialunterschied zur
Silberabscheidung von 430 mV. Eine Reduktion von Kupfer sowohl als Cu+ als auch Cu2+ kann
unter Annahme der Gültigkeit der oben genannten Gleichgewichtskonstante aufgrund des großen
Potentialunterschiedes zur Silberabscheidung mit großer Wahrscheinlichkeit ebenfalls ausgeschlos-
sen werden.
Der Inkorporationsmechanismus von Kupfer in das kathodisch erzeugte Feinsilber kann auch durch
die aktuellen Forschungsergebnisse nicht eindeutig geklärt werden. Ein Einschluss von Elektrolyt
oder die Hydrolyse von Kupfersalzen verursacht ausgehend von den Ergebnissen nicht die Verun-
reinigung des Feinsilbers, da entsprechende Schwefel- und Kohlenstoffanalysen des Silbers keine
Anhaltspunkte für eine solche Verunreinigung ergaben.
Die Untersuchungen hinsichtlich des Verhaltens der Verunreinigung Kupfer bei der methansul-
fonsauren Silberraffination haben grundlegende Erkenntnisse erbracht:
• Die Raffination Cu-haltiger Silberanoden ist möglich, die ASTM-Feinsilber-Gehalte werden
in allen Fällen erreicht.
• Ein Anstieg des Cu-Gehaltes im Elektrolyten führt gleichsam zu einem höheren Cu-Gehalt
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im Feinsilber. Diese Beobachtung ist in der Ausprägung analog zur nitratsauren Möbius-
elektrolyse.
Eine Erhöhung des Cu-Gehaltes im Elektrolyten senkt die Qualität der kathodischen Abscheidung
hinsichtlich chemischer Verunreinigung und Abscheidungsmorphologie. Der Inkorporationsme-
chanismus von Kupfer in das Feinsilber konnte nicht abschließend geklärt werden. Die gängige
Theorie in der Fachliteratur, dass die Kupfergehalte im Feinsilber auf eingeschlossene Elektrolyt-
reste zurückzuführen sind, konnte nicht bestätigt werden.
5.2.4.2 Verhalten von Palladium
Palladium stellt neben Kupfer die kritischste Verunreinigung für das Feinsilber dar. Der Verunreini-
gungsmechanismus ist nach wie vor Gegenstand der Forschung. In der Literatur wird sowohl eine
Verunreinigung des Silbers durch Mitabscheidung als auch ein Einschluss von palladiumhaltigem
Anodenschlamm beschrieben [4, 51].
Wie bei der Charakterisierung des Verhaltens der Verunreinigung durch Kupfer bei der methansul-
fonsauren Silberraffination, wurde auch bei der Elektrolyse palladiumhaltiger Anoden der Elektrolyt
stets weiterverwendet, sodass der Palladiumgehalt kontinuierlich mit der Anzahl der prozessierten
Anoden stieg. Nach Erreichen einer Konzentration von ca. 1.250 mg/L wurden anstelle Pd-haltiger
Anoden reine Silberanoden eingesetzt, um eine eventuelle Mitabscheidung von Palladium ohne
Anwesenheit palladiumhaltigen Schlammes, zu untersuchen. Die Ergebnisse hinsichtlich des Ver-
haltes bei methansulfonsaurer Silberraffination sind in Abbildung 5.44 zusammengefasst.
Abb. 5.44 – Entwicklung des Palladiumgehalts im Elektrolyten und im Feinsilber mit zunehmender Elektrolysezeit (8
Anodenreisen)
Aus den Versuchen sind zunächst folgende Erkenntnisse zu ziehen:
• Trotz Pd-Gehalten bis zu 1,2 g/L im Elektrolyten lag der Pd-Gehalt in den Kathoden selbst
bei Stromdichten von 600 und 900 A/m2 unter der Nachweisgrenze von 5 µg/g. Es findet im
System Ag-Pd-CH3SO3H demnach keine Mitabscheidung von Palladium statt.
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Tabelle 5.13 – Berechnete Nernst-Potentiale für Palladium und Silber, abhängig von der Me+-Konzentration
Me+ (g/L) E0Pd2+ (V) E
0
Ag+ (V)
0,01 0,77 0,68
0,1 0,80 0,74
1 0,83 0,80
10 0,86 0,86
100 0,89 0,92
150 0,89 0,93
• Palladium löst sich im methansulfonsauren Elektrolyten ungehindert. Der Verlauf der theore-
tischen Palladiumkonzentration im Elektrolyten, berechnet über das Faraday-Gesetz, stimmt
mit der real gemessenen Konzentration überein.
Die Bildung eines feinen, leicht aufschwimmenden Pd-haltigen Anodenschlamms führte zur star-
ken Verunreinigung des Feinsilbers bereits während der zweiten Anodenreise trotz geringer Pd-
Konzentrationen im Elektrolyten (siehe auch Tabelle 6.4 im Anhang). Durch den Einsatz eines
Gewebesacks konnte die Verunreinigung des Silbers durch Palladium vollständig unterdrückt wer-
den. Auffällig ist die fehlende Mitabscheidung von Palladium trotz hoher Gehalte im Elektrolyten.
Unter Annahme eines Standardelektrodenpotentials von 0,83 V [50] ist Palladium elektropositiver
als Silber, bezieht man jedoch die auftretenden Konzentrationen der beiden Elemente ein, so ergibt
sich gemäß der Nernst-Gleichung 2.5.3 Tabelle 5.13 für die theoretischen Abscheidungspoten-
tiale. In der Tabelle sind grau die thermodynamischen Potentiale entsprechend der während der
Elektrolyse aufgetretenen Pd- bzw. Ag-Konzentrationen im Elektrolyten gekennzeichnet. Aus den
Zahlwerten wird zunächst ersichtlich, dass thermodynamisch unter Annahme eines Standardpo-
tentials von 0,83 V keine elektrochemische Mitabscheidung von Palladium erfolgt. Die klassische
Möbiuselektrolyse weist jedoch in der Regel wesentlich geringere Palladiumgehalte im Elektrolyten
auf, wobei es dennoch zur Verunreinigung des Kathodensilbers kommt. Demnach ist entweder
für die methansulfonatsaure Silberelektrolyse das Abscheidungspotential für Palladium im un-
tersuchten Konzentrationsbereich wesentlich geringer als das von Silber oder es kommt in der
Möbiuselektrolyse aufgrund der Bildung elektrochemisch positiverer Nitrit- bzw. Nitratkomplexe
von Palladium zur kathodischen Mitabscheidung. Eine Betrachtung möglicher Nitrit- bzw. Nitrat-
komplexe des Palladiums ist in [51] gegeben.
Abschließend lässt sich das Verhalten von Palladium im Wesentlichen durch folgende Punkte
charakterisieren:
• Die Abtrennung von Palladium aus der Pd-haltigen Silberanode war bei allen Versuchen
erfolgreich. Im gesamten untersuchten Stromdichte– und Pd-Konzentrationsbereich kam es
zu keiner messbaren Verunreinigung von Feinsilber.
• Palladium bildet einen leicht aufschwimmenden Anodenschlamm, welcher das Feinsilber
verunreinigt. Durch Einsatz eines Anodensacks konnte dieser Verunreinigungsmechanismus
vollständig eliminiert werden.
• Eine Inkorporation von Palladium ist im System Ag-Pd-CH3SO3H im Gegensatz zum System
Ag-HNO3 (Möbius) nicht beobachtet worden. Ursache hierfür kann eine andere Speziation
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des Palladiums im CH3SO3H oder HNO3 Elektrolyten sein, welche in der Verschiebung des
Abscheidungspotentials resultiert.
5.2.4.3 Verhalten von Blei
Die Verunreinigung der Anoden mit Blei ist ebenfalls, abhängig von vorangeschalteten Aggregaten,
möglich. In der Literatur finden sich nur wenige Hinweise über übliche Bleigehalte in Möbiuselek-
trolysen. Lediglich Tafel [41] beschreibt, dass es infolge einer elektrolytseitigen Metallisierung des
Anodensacks zur Bildung von unlöslichem Blei(IV)-oxid im Katholyten kommen kann, welches
dann die am Boden liegenden Silberkristallite verunreinigt. Es ist zur Vermeidung einer Feinsil-
berverunreinigung eine Bleikonzentration im Elektrolyten kleiner 5 g/L einzuhalten. Cornelius
beschreibt einen Bleigrenzwert im Elektrolyten von 16 g/L [87]. Im Rahmen der Charakterisierung
des Verhaltens von Blei bei der methansulfonsauren Silberraffination erfolgte die Durchführung
von drei Anodenreisen mit unterschiedlich legierten Ag-Pb-Anoden, welche Bleigehalte zwischen
0,05 – 0,5 % Pb aufwiesen. Der Bleigehalt im Elektrolyten reicherte sich kontinuierlich bis auf
eine Endkonzentration von 3,1 g/L an. Die Ergebnisse sind in Abbildung 5.45 dargestellt.
Abb. 5.45 – Entwicklung des Bleigehalts im Elektrolyten und im Feinsilber mit zunehmender Elektrolysezeit (3
Anodenreisen)
Blei löst sich ungehindert im methansulfonsauren Elektrolyten. Während der ersten Anodenrei-
se wurde eine starke Verunreinigung des Feinsilbers durch Blei beobachtet. Eine abschließende
Ursache für die starke Verunreinigung der Kathoden bei den Bleigehalten < 0,2 g/L konnte nicht
gefunden werden. Für höhere Pb-Gehalte im Elektrolyten wurde keine verstärkte Verunreinigung
des Feinsilbers mit Blei beobachtet. Blei lässt sich demnach aus dem Anodensilber mittels methan-
sulfonsaurer Elektroraffination ebenfalls wie Palladium und Kupfer gezielt abtrennen.
5.2.4.4 Fazit
Der Einsatz verunreinigter Silberanoden in die alternative, CH3SO3H-basierte Raffinationselektro-
lyse hat gezeigt, dass das Verfahren zur Erzeugung chemisch reiner Silberkathoden geeignet ist.
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Dabei konnte für die einzelnen Verunreinigungen folgendes Verhalten beobachtet werden:
Kupfer wird bevorzugt anodisch gelöst und reichert sich im Elektrolyten an. Es besteht ein linearer
Zusammenhang zwischen der Kupferkonzentration im Elektrolyten und dem Kupfergehalt im
Feinsilber. Diese Beobachtung wurde auch durch andere Autoren bereits bei der Möbiuselektrolyse
beschrieben. Die optische Qualität der Kathoden sinkt mit steigender Kupferkonzentration. Ein
verstärkter Einbau von Elektrolyt in die Silberkathoden mit höherer Rauheit ist aber insgesamt
auszuschließen, da die Kohlenstoff- bzw. Schwefelgehalte nicht mit dem Kupfergehalt der Kathoden
korrelieren.
Palladium wird ungehindert aus der Anode herausgelöst und reichert sich im Elektrolyten an. Wenn
die Verunreinigung des Feinsilbers infolge des feinen, aufschwimmenden Pd-haltigen Anoden-
schlamms verhindert wird, kann jedoch trotz hoher Pd-Gehalte im Elektrolyten keine Inkorporation
von Palladium im Feinsilber beobachtet werden.
Blei verhält sich im Lösungsverhalten analog zur untersuchten Anodenverunreinigung Kupfer. Es
reichert sich ebenso wie Kupfer im Elektrolyten an. Außer zu Beginn der Versuchsreihe konnte
keine Verunreinigung des Feinsilbers mit Blei beobachtet werden.
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6 Zusammenfassung
Im Rahmen der Arbeit erfolgte eine umfangreiche Betrachtung der elektrochemischen Silberkristal-
lisation aus wässrigen Lösungen von Silber-Methansulfonat.
Ausgehend von der phänomenologischen Beobachtung einer kompakten Silberabscheidung im
System Silber-Methansulfonsäure wurden vergleichend zum industriell zur Elektrolyse angewand-
ten System Silber-Nitrat, in dem keine kompakte Silberabscheidung möglich ist, verschiedene
elektrochemische Charakterisierungsmethoden mit dem Ziel eingesetzt, die Veränderung des
Abscheidungsmechanismus aufzuklären. Es konnte festgestellt werden, dass im Vergleich zum
Nitrat-System, die Abscheidungspolarisation auf Silber im System Silber-Methansulfonsäure nahe-
zu verdoppelt wird. Diese erhöhte Polarisation führt gemäß den Überlegungen von Winand [27]
und Fischer [25] dazu, dass sich die Kristallisationsform des Niederschlags vom nicht kompakten
FI-Typ zum BR bzw. FT-Typ ändert. Dieser Umstand ist ähnlich bei der Kompaktabscheidung von
Silber aus Silber-Perchlorat beobachtet worden [5]. Gemäß den Überlegungen von Fischer und Pi-
ontelli [25, 36] besitzen die bei der Metallabscheidung eingesetzten Anionen des Metallsalzes eine
unterschiedlich stark ausgeprägte Deformierbarkeit. Stark deformierbare Anionen werden demnach
verstärkt in die Doppelschicht eingebaut und verdrängen somit Lösungsmittelmoleküle wie Wasser.
Sie wirken daher katalytisch auf die Abscheidung. Wenig deformierbare Anionen, wie Perchlorat,
entwickeln gemäß Fischer und Piontelli [36] eine hemmende Wirkung auf die Abscheidung. Diesem
Erklärungsansatz folgend, konnten für Methansulfonat eine erhöhte Abscheidungspolarisation und
gleichzeitig eine verringerte Austauschstromdichte (ca. 50 %) im Vergleich zum Nitrat bestimmt
werden. Der Ladungsdurchtritt ist demnach im System Silber-Methansulfonsäure stärker gehemmt.
Eine Beeinflussung der Diffusionsgeschwindigkeit der Silberionen durch das Methansulfonat-Anion
kann ausgeschlossen werden, da alle Messungen des Diffusionskoeffizienten mit unterschiedlichen
Methoden gezeigt haben, dass kein signifikanter Unterschied in der Diffusionsgeschwindigkeit
von Silber zwischen Ag-HNO3 und Ag-CH3SO3H vorliegt. Die Durchführung chronoampero-
metrischer Keimbildungsuntersuchungen hat eine Veränderung des Keimbildungsmechanismus
bei der Abscheidung aus methansulfonsaurer Lösung nachgewiesen. Bei der Elektrokristallisati-
on aus Silber-Methansulfonsäure findet vorrangig eine spontane Keimbildung statt, sodass mit
zunehmender Kristallisationszeit kaum neue Keime geschaffen werden. Im Fall der nitratsauren
Abscheidung konnte wiederum hauptsächlich eine progressive, also zeitabhängige Keimbildung
beobachtet werden. Diese Beobachtung steht im Einklang mit einer vergleichsweise niedrigeren
Austauschstromdichte für die methansulfonsaure Abscheidung. Eine intensivere Belegung der
Oberfläche durch das stärker deformierbare Nitrat-Anion führt gleichzeitig zu einer Verringerung
der Anzahl aktiver Stellen für die Keimbildung, was den Wechsel zwischen progressiver (Nitrat-
System, starke Belegung der Oberfläche) zu spontaner Keimbildung (Methansulfonsäure-System,
schwächere Belegung der Oberfläche) begründet. Die ladungskontrollierten Abscheidungsversuche
haben zudem gezeigt, dass im Fall der methansulfonsauren Silberkristallisation die Anzahl der
Kristallite um ein Wesentliches höher ist als im nitrathaltigen System. Durch eine höhere Abschei-
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dungspolarisation sinkt der kritische Keimradius und durch das Vorhandensein einer größeren
Anzahl aktiver Keimbildungspositionen kann diese höhere Kristallitdichte erklärt werden. Die
stärkere Inhibition infolge der Veränderung des Anions sowie eine wesentlich höhere Keimbele-
gungsdichte im Anfangsstadium der Elektrokristallisation sind die grundlegenden Einflussfaktoren
für die Durchführung einer Silber-Kompaktabscheidung aus wässriger Lösung von Ag-CH3SO3H.
Die Kompaktabscheidung von Silber ist insbesondere für die elektrolytische Metallraffination von
großem Interesse. Um eine mögliche Umsetzbarkeit des Systems Ag-CH3SO3H für die Raffination
zu überprüfen, erfolgte eine umfassende Betrachtung verschiedener Elektrolyseparameter und
deren Auswirkung auf die Eignung des Systems zur Metallraffination. Die Untersuchungen haben
gezeigt, dass eine möglichst hohe Silberkonzentration, hohe freie Säuregehalte sowie niedrige
Temperaturen das Abscheidungsverhalten positiv beeinflussen. Die Beobachtungen entsprechen
auch den in der Literatur beschriebenen Erkenntnissen bei der Silberkompaktabscheidung [5, 85].
Unter weiterer Optimierung der Elektrolysebedingungen, indem eine Anströmung der Kathoden
und die Abscheidung auf arteigenem Material realisiert wurden, konnten bei Stromdichten von
450 A/m2 störungsfreie Elektrolysen mit gutem Abscheidungsergebnis durchgeführt werden. Eine
umfangreiche Untersuchung der Beeinflussung der Abscheidung mittels Zugabe von verschiede-
nen Elektrolyseadditiven blieb jedoch bisher erfolglos. Es konnten für einige Verbindungen eine
elektrochemische Wirksamkeit nachgewiesen werden, die positive Beeinflussung der kathodischen
Abscheidungsqualität im größeren Maßstab war jedoch unter den gewählten Parametern im Ver-
gleich zur additivfreien Elektrolyse nicht möglich. Im letzten Schritt zur Evaluierung des Systems
Ag-CH3SO3H zur Anwendung bei der Metallraffination erfolgte der Einsatz verunreinigter Anoden,
welche ausgehend von einer Literauswertung mit typischen Verunreinigungsgehalten versehen
wurden. Die Charakterisierung des Verhaltens der Verunreinigungen erstreckte sich auf die Metalle
Kupfer, Blei und Palladium. Hierbei konnte gezeigt werden, dass für alle drei Verunreinigungen
eine Abtrennung mittels Elektrolyse möglich ist und die Anforderungen an die chemische Reinheit
von Elektrolytsilber in nahezu allen Untersuchungen eingehalten werden. Im Fall von Kupfer
lassen die Untersuchungsergebnisse den Schluss zu, dass der bisher angenommene Verunreini-
gungsmechanismus [4, 45, 46] durch Elektrolytinkorporation vermutlich nicht die maßgebliche
Ursache ist. Die Quelle für die Verunreinigung der Ag-Kathoden mit Kupfer konnte im Rahmen der
Untersuchungen nicht eindeutig identifiziert werden. Die Abtrennung von Palladium mittels elek-
trolytischer Raffination in Ag-CH3SO3H hat gezeigt, dass im Vergleich zur technisch angewandten
Möbiuselektrolyse wesentlich höhere Palladiumkonzentrationen im Elektrolyten möglich sind, ohne
dass die typische Verunreinigung von Silber mit Palladium stattfindet. Die Versuche haben eine
potentielle Eignung des Systems Ag-CH3SO3H zur elektrolytischen Raffination bewiesen. Durch
die sich ergebenden technischen Adaptionen, wie dem Wegfall der Abstreifer, der Erhöhung der
Leitfähigkeit des Elektrolyten etc., verspricht die methansulfonsaure Silberelektrolyse wesentliche
Energieeinsparungen im Vergleich zur herkömmlichen Möbiuselektrolyse. Des Weiteren stellt
Methansulfonsäure als Teilkomponente des natürlichen Schwefelkreislaufs [88] eine interessante
Alternative hinsichtlich der Problematik der Abwasserbehandlung im industriellen Maßstab dar.
Für nitrathaltiges Abwasser müssen zunehmend niedrigere Grenzwerte eingehalten werden, um
eine Eutrophierung der Gewässer zu vermeiden. Insbesondere der Einsatz hoch palladiumhaltiger
Silberanoden eröffnet verschiedene neue Anwendungsfelder bei der Raffination komplexer Aus-
gangsrohstoffe und bietet vielversprechende Ansätze für weitere technologische Entwicklungen.
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Für einen technischen Einsatz eines methansulfonsauren Silberelektrolyten zur Metallraffination in
Form einer Kompaktabscheidung, müssen neben der hier prinzipiell aufgezeigten Möglichkeit zur
Metallabscheidung jedoch weitere Aspekte ausführlich betrachtet werden. Für das Aufrechterhalten
eines Elektrolytkreislaufes in einer technischen Elektrolyse ist stets ein Aufstocken des Elektrolyten
mit Silber notwendig, da aufgrund des Einsatzes unreiner Anoden der Silbergehalt im Elektrolyten
kontinuierlich sinkt. Im Rahmen dieser Untersuchungen im Labormaßstab erfolgte die Einstel-
lung der Elektrolytkonzentrationen an Silber durch Lösen von Silberoxid in Methansulfonsäure.
Dieses Vorgehen ist für einen Hüttenbetrieb ökonomisch schwer abbildbar. Das Aufstocken des
Elektrolyten erfolgt industriell meist mittels konzentrierter Stammlösungen von Silbernitrat, welche
durch chemisches Lösen unreiner Silberlegierungen oder hoch-silberhaltiger Hüttenkreisläufer
erzeugt werden. Das chemische Lösen von Silber- und Silberlegierungen zur Herstellung von
Stammlösungen muss daher Bestandteil weiterer Untersuchungen sein, um den Einsatz eines Ag-
CH3SO3H Elektrolyten in einer technischen Elektrolyse zu ermöglichen. Dabei müssen zusätzlich
Oxidationsmittel eingesetzt werden, da im Gegensatz zum Nitrat-System das Methansulfonat-Ion
keine intrinsische Oxidationswirkung entwickelt.
Neben der Aufstockung des Elektrolyten ist die Abstoßung von Teilströmen ein essentieller Be-
standteil jeder Elektrolyse, um eine Überhöhung der Verunreinigungskonzentrationen und einer
Aufsalzung des Elektrolyten zu vermeiden. Die Teilstrombehandlung im Rahmen der Kupferraffi-
nationselektrolyse umfasst unter anderem eine Gewinnungselektrolyse, bei der der Metallgehalt
des Elektrolyten gezielt gesenkt wird. Dies wird erreicht, indem anodisch keine Metallauflösung
stattfindet, sondern eine Sauerstoffentwicklung an einer dimensionsstabilen Anode oder einer
Bleianode durchgeführt wird. Im Rahmen der Untersuchungen wurde in ersten Tastversuchen die
Gewinnungselektrolyse zur Teilstrombehandlung bereits erfolgreich angewandt. Es konnte bei
hoher Stromausbeute die Silberkonzentration maßgeblich gesenkt werden, wobei für einen weiten
Konzentrationsbereich von Silber im Elektrolyten weiterhin kompakte Silberkathoden gewonnen
werden konnten. Die nachstehenden Abbildungen 6.1 und 6.2 illustrieren den Verlauf der Silber-
bzw. Säurekonzentration sowie der Badspannung und der kathodischen Polarisation für eine Abrei-
cherung von Silber bis zur kathodischen Wasserstoffentwicklung in einer Kathodenreise.
Abb. 6.1 – Verlauf der Säure- und Silberkonzentration während der Abreicherungselektrolyse, i=250 A/m2, Kathode:
Edelstahl, Anode: DSA, T = 25 ◦C
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Abb. 6.2 – Verlauf der kathodischen Polarisation und der Badspannung während der Abreicherungselektrolyse, i =
250 A/m2, Kathode: Edelstahl, Anode: DSA, T = 25 ◦C
Zur weiteren Effizienzsteigerung sind zudem ausführlichere Betrachtungen möglicher Additivsyste-
me empfehlenswert, da die im Rahmen dieser Arbeit durchgeführten Experimente lediglich ein
Screening potentieller Additive darstellen. Insbesondere sollte eine intensivere Betrachtung der
Additive Chlorid, Gelatine und Betain erfolgen.
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